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 REACTIVIDAD ATMOSFÉRICA DE ALCOHOLES, TIOLES Y 
FLUOROALCOHOLES CON CLORO ATÓMICO 
 
 En la troposfera, los átomos de cloro pueden tener un papel importante en la oxidación 
de compuestos orgánicos volátiles (COVs) y en la producción de ozono. Actualmente, las 
reacciones de átomos de cloro son consideradas de gran  importancia en la capa limítrofe 
marina y en regiones costeras, donde la concentración de átomos de Cl puede llegar a ser 
importante (~105 átomos cm-3). Los átomos de cloro son muy reactivos con una amplia variedad 
de compuestos orgánicos e inorgánicos, de manera que concentraciones relativamente pequeñas 
pueden competir con los principales oxidantes troposféricos, los radicales OH y NO3 y la 
molécula de ozono, en la oxidación troposférica de estos compuestos. Estos átomos de cloro en 
regiones costeras contaminadas pueden iniciar la oxidación de COVs de manera análoga a como 
lo hace el radical OH, que es el principal oxidante troposférico de compuestos orgánicos. De ese 
modo, es muy importante la obtención de medidas precisas de las constantes de velocidad de las 
reacciones con Cl, para determinar el papel de estas reacciones en Química Atmosférica a 
escala global y regional. 
 En este trabajo se ha realizado un estudio cinético en función de la presión y la 
temperatura, mediante la técnica absoluta de fotólisis láser pulsada y fluorescencia resonante 
(FLP-FR), de las reacciones en fase gaseosa de cloro atómico con una serie de alcoholes, tioles 
y fluoroalcoholes de interés en Química Atmosférica. También se ha realizado un estudio 
cinético de las reacciones de cloro atómico con la serie de alcoholes mencionada mediante la 
técnica de fotólisis continua en una cámara de smog y detección mediante espectroscopía 
infrarroja con transformada de Fourier (FTIR). Así mismo, se ha empleado la espectroscopía 
FTIR para la determinación de los productos de esas reacciones. El estudio de productos de 
reacción también se ha realizado mediante derivatización con 2,4-dinitrofenilhidrazina 
(2,4-DNPH) y análisis por cromatografía líquida de alta resolución (HPLC). Los diferentes 
estudios experimentales se han completado con un estudio teórico a nivel 
QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-311G** de los distintos caminos de reacción posibles para 
cada una de las reacciones estudiadas, con el fin de determinar los más favorecidos 
energéticamente. Gracias al conjunto de los distintos estudios cinéticos, teóricos y de productos 
de reacción llevados a cabo, ha sido posible proponer diversos mecanismos para las reacciones 
estudiadas. Finalmente, para los diferentes compuestos estudiados se han calculado los tiempos 
de permanencia trosposféricos relativos a su reacción con cloro atómico y se han comparado 
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Muchos de los cambios globales provocados por la actividad humana han tenido 
repercusión directa en la química de la atmósfera terrestre. Fenómenos tan importantes 
como el aumento generalizado de la polución mundial, incrementos en la concentración  
de oxidantes troposféricos, la disminución de los niveles de ozono estratosférico o el 
calentamiento global del planeta, nos ofrecen una idea de la magnitud e importancia de 
los distintos cambios que se están produciendo. Las diferentes revoluciones acaecidas, 
principalmente en el último siglo, tanto en el plano de la agricultura como en el de la 
industria, han desembocado en un incremento desmesurado de la población mundial, en 
una quema indiscriminada de combustibles fósiles y en una amplia generalización del 
uso de fertilizantes e insecticidas en la agricultura, lo cual ha venido incidiendo 
directamente en el delicado equilibrio en el que se desenvuelven los procesos naturales.  
 
 El impacto medioambiental de todos estos cambios en el estado químico de la 
atmósfera, así como la medida en que la actividad humana contribuye, no están aún 
totalmente elucidados debido a la complejidad del sistema, de ahí la importancia de 
alcanzar un conocimiento lo más completo posible sobre la atmósfera terrestre, y sobre 
los distintos procesos fotoquímicos y físicos que determinan su composición. Las 
estrategias a seguir para minimizar el impacto sobre la atmósfera de las emisiones 
antropogénicas deben basarse en un conocimiento minucioso de las causas y 
consecuencias de la contaminación. 
 
 En el presente trabajo, enmarcado dentro del ámbito de la Química Atmosférica, 
se ha realizado un estudio cinético, teórico y mecanístico de las reacciones de cloro 
atómico con distintos tipos de compuestos orgánicos volátiles (COVs) oxigenados y 
azufrados presentes en la atmósfera como resultado de diferentes emisiones biogénicas 
o antropogénicas. La justificación de la importancia de estos estudios se llevará a cabo a 
lo largo del presente capítulo. En el segundo capítulo se incluye la descripción de los 
distintos sistemas experimentales empleados para los estudios cinéticos y la 
determinación de los productos de reacción, mientras que en el capítulo tercero, se 
describe la metodología ab initio utilizada para el estudio de dichas reacciones. 
Finalmente, en los capítulos cuarto, quinto y sexto, se aborda el estudio cinético, teórico 
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y mecanístico de las reacciones de cloro atómico con los COVs estudiados: alcoholes, 
tioles y fluoroalcoholes.  
 
Las constantes cinéticas determinadas experimentalmente en este trabajo 
permitirán hacer una estimación de los tiempos de permanencia troposféricos de los 
distintitos compuestos estudiados. Estas constantes también son de interés de cara a ser 
incluidas en los distintos modelos fotoquímicos destinados a conocer la calidad del aire 
y con capacidad de predecir episodios de contaminación. Por otro lado, este trabajo 
intenta profundizar en el conocimiento de los contaminantes secundarios producidos 
tras la oxidación troposférica de los alcoholes, tioles y fluoroalcoholes, que en algunos 
casos pueden ser más perjudiciales para el medioambiente y los seres vivos, que los 
propios contaminantes primarios. Finalmente, cabe también destacar el interés 
químico-físico del trabajo, ya que se han realizado estudios sistemáticos de la 
reactividad de distintas series de compuestos, estudios de efecto isotópico sobre la 
velocidad de dichas reacciones y estudios teóricos para determinar los puntos singulares 
o puntos críticos de las superficies de energía potencial de las reacciones estudiadas. 
 
 
1.1. ESTRUCTURA DE LA ATMÓSFERA TERRESTRE 
 
 A medida que aumenta la altura, y nos alejamos de la superficie terrestre, se 
producen en la atmósfera una serie de variaciones de temperatura y presión, que han 
permitido hacer distintas divisiones de la misma en varias regiones en función de estas 
magnitudes. La presión, que a nivel de la superficie terrestre (z0) está en torno a 
1000 mbar, disminuye de forma casi exponencial con la altura (z), según la expresión 
(Brasseur y col., 1999): 
 











exp)()( 00       [1.1] 
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 La temperatura, por su parte, no responde a un perfil tan predecible como la 
presión, distinguiéndose cinco grandes regiones en las que la temperatura varía de 




Figura 1.1. Perfil de temperatura de la atmósfera terrestre 
 
 
 La troposfera es la región más baja de la atmósfera y en la que concentra del 85 
al 90% de la masa de la misma. Se extiende desde la superficie de la Tierra hasta una 
altura aproximada de 18 km en los trópicos, 12 km en latitudes medias y de 6 a 8 km 
cerca de los polos, aunque también puede variar dependiendo de la estación del año y 
de las condiciones meteorológicas. Esta zona se caracteriza por un descenso progresivo 
de la temperatura con la altura, ya que la radiación UV-Vis procedente del Sol, es 
absorbida por la superficie de la Tierra y reemitida, en parte, en forma de radiación IR. 
Dicha radiación IR puede ser absorbida por los gases troposféricos, calentando con 
mayor intensidad las zonas más próximas a dicha superficie. 
















Figura 1.2. Troposfera terrestre 
 
 
 Esta región presenta una alta inestabilidad debida, entre otros motivos, a rápidos 
procesos verticales de convección natural, ya que durante el día, las masas de aire 
superficiales, más cálidas, tenderán a ascender y las masas de aire de las zonas más 
frías de la troposfera, a descender, creando un proceso continuo de intercambio vertical 
de materia y energía. Fenómenos como los vientos o las tormentas, también pueden 
tener importancia en las variaciones horizontales de la composición de la troposfera. El 
estudio de la química de esta región es fundamental dentro de la química atmosférica, 
puesto que es en la troposfera donde se emiten todos los compuestos volátiles 
procedentes de la superficie terrestre, tanto de origen natural como antropogénico. 
Dentro de la troposfera se define una zona de especial interés llamada capa limítrofe 
planetaria, en la que los efectos de los regímenes de vientos, remolinos de aire, 
irregularidades del terreno, emisiones de compuestos contaminantes, eliminación de los 
mismos por deposición, etc, tienen bastante incidencia sobre los diferentes fenómenos 
que en ella tienen lugar. Esta capa se extiende desde la superficie hasta los primeros 0,5 
a 2 km de altura durante el día. Dicha altura se reduce al llegar la noche y suele variar, 
también, con las condiciones meteorológicas. Con el nombre de troposfera libre se 
denomina al resto de la troposfera, que es la región que va desde la capa limítrofe 
planetaria hasta la tropopausa (Brasseur y col., 1999).    
 
 Por encima de la troposfera, encontramos una región de transición llamada 
tropopausa, en la cual la temperatura no varía significativamente con la altura y donde 
se alcanzan los valores más bajos de temperatura (~ 55 ºC) de la baja atmósfera. Tras 
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ella, aparece la estratosfera, una región donde la temperatura va aumentando 
progresivamente con la altura, y que se extiende hasta aproximadamente los 50 km de 
altura. Por tanto, si la troposfera era una región inestable, donde la convección natural 
acelera el transporte vertical de materia, en la estratosfera ocurre lo contrario, la 
inversión térmica genera una situación muy estable con respecto al movimiento 
vertical, formando capas que prácticamente impiden el transporte de materia entre 
ambas regiones. La mayoría de las especies presentes en la troposfera se eliminan antes 
de alcanzar al estratosfera, por mecanismos físicos o químicos, por lo que sólo las 
especies muy volátiles y poco reactivas podrán alcanzar esta región, cuya composición 
es muy distinta a la de troposfera. La química de la estratosfera está caracterizada 
principalmente por las reacciones del ozono y la influencia que algunas especies tienen 
sobre la concentración del mismo. La estratosfera posee alrededor del 90% del ozono 
atmosférico, que filtra la práctica totalidad de la radiación ultravioleta de λ < 290 nm 
procedente del Sol y determina el perfil vertical de temperaturas de esta región, siendo 
responsable del calentamiento estratosférico por absorción de radiación UV. La mayor 
parte del ozono se encuentra contenido en una franja bien definida entre 
aproximadamente los 15 a los 30 km de altura, llamada capa de ozono. Dicha capa es 
muy variable, respecto de su altura y su concentración, dependiendo significativamente 
de la latitud, estación y condiciones meteorológicas. Finalmente, tras la estratosfera 
encontramos una nueva región de transición llamada estratopausa, sin variación 
importante de la temperatura con la altura (Brasseur y col., 1999). 
 
 A partir de aproximadamente 50 km de altura, donde el calentamiento 
estratosférico deja de ser efectivo, comienza a disminuir de nuevo la temperatura, desde 
unos 0ºC hasta los -80ºC, apareciendo una nueva región llamada mesosfera, muy 
inestable, que se extiende hasta los 80 ó 90 km altura, y está caracterizada por un 
transporte vertical de materia muy rápido. Tras la mesosfera, encontramos una zona de 
transición conocida como mesopausa, donde la temperatura no varía significativamente 
con la altura, y posteriormente, otra región llamada termosfera, donde de nuevo la 
temperatura aumenta con la altura debido a la absorción de radiación de λ < 200 nm por 
parte de oxígeno y nitrógeno, tanto atómicos como moleculares. La termosfera es una 
región estable, donde el transporte vertical de materia por convección es insignificante, 
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pero en la que la difusión molecular puede llegar a ser un importante proceso por el que 
especies de bajo peso atómico o molecular alcancen la exosfera. Ésta es la región más 
alejada de la atmósfera, se extiende por encima de los 500 km de altura, y en ella, una 
fracción importante de las moléculas posee suficiente energía como para escapar de la 
atracción gravitatoria de la Tierra (Brasseur y col., 1999). 
  
 Al margen de la clasificación de las capas de la atmósfera, en función de la 
variación de la temperatura con la altitud, se suele definir otra región conocida con el 
nombre de ionosfera. Dicha región comprende parte de la alta estratosfera, la 
mesosfera y la termosfera. En la ionosfera la fracción de molar de los iones llega a ser 
importante, ya que cuando las partículas de dicha región experimentan una 
fotoionización por radiación ultravioleta tienden a permanecer ionizadas debido a las 
escasas colisiones que se producen, permitiendo de ese modo, la propagación de las 
señales de radio a distancias mucho mayores de lo que sería posible con ondas que 
viajan por la superficie terrestre. Además, en esta región ocurren fenómenos como las 
auroras polares, que se deben a la excitación producida en las partículas de esta capa 
atmosférica por el viento solar (Brasseur y col., 1999). 
 
 A grandes rasgos, la atmósfera terrestre se suele dividir también en dos grandes 
zonas. Por un lado, la baja atmósfera, hasta aproximadamente 50 km de altura y que 
comprende las regiones de la troposfera y la estratosfera, y por otro lado, la alta 
atmósfera, que engloba a las demás regiones (Brasseur y col., 1999). 
 
 
1.2. COMPOSICIÓN DE LA ATMÓSFERA TERRESTRE 
 
 La composición de la atmósfera ha sufrido cambios drásticos desde su 
formación. Se cree que la atmósfera primigenia estuvo constituida principalmente por 
H2 y He, gases que escaparon a la fuerza gravitacional del planeta. Al compactarse la 
Tierra, se elevó la temperatura interior y se inició una etapa de alta actividad volcánica 
que liberó hacia la atmósfera vapor de agua, dióxido de carbono, dióxido de azufre, 
nitrógeno, metano y otras moléculas de carácter ácido. Con la presencia de agua se 
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inició la lluvia, que fue lavando gran parte de los gases contenidos en la atmósfera, 
conservando los más ligeros, entre ellos hidrógeno, nitrógeno, dióxido de carbono, y en 
menor proporción metano y amoniaco. Esta atmósfera reductora fue la que permitió la 
aparición  de la vida en la Tierra hace unos 4000 millones de años. Con el inicio de la 
fotosíntesis se empezó a generar gran cantidad de oxígeno. Mucho hierro de la corteza 
se oxidó, formándose los minerales que hoy se usan para extraer el hierro, y parte del 
oxígeno se convirtió en ozono. Al proliferar la vida en el mar y en la tierra se formó la 
actual atmósfera, con una quinta parte de la concentración del oxígeno actual.  
  
 Se ha estimado que la masa de aire seco de la atmósfera actual es de 
aproximadamente 5,13×1018 kg, y que la masa media de vapor de agua está en torno a 
1,27×1016 kg, aunque es una cantidad muy variable que depende de la época del año o 
de fenómenos ambientales de cierta relevancia (Trenberth and Guillemot, 1994). Los 
componentes mayoritarios de la atmósfera son el oxígeno (~21%) y el nitrógeno 
(~78%), que se generan debido a la actividad biológica (fotosíntesis, actividad 
microbiológica, etc.) y el argón (~1%). El resto de componentes son los llamados 
compuestos traza entre los que se pueden encontrar algunos de especial relevancia como 
los óxidos de carbono (CO y CO2), óxidos de nitrógeno (NO y NO2), dióxido de azufre 
(SO2) y sulfuro de carbonilo (COS), además de los compuestos orgánicos volátiles 
(COVs) en general. Como veremos más adelante, a pesar de su baja concentración, los 
compuestos traza pueden tener una importante repercusión en muchos fenómenos 
atmosféricos de gran relevancia, como el calentamiento global, la lluvia ácida, el smog 
fotoquímico, la generación de ozono trosposférico o la destrucción del ozono 
estratosférico, entre otros (Brasseur y col., 1999). 
 
 
1.3. FUENTES Y SUMIDEROS DE CONTAMINANTES ATMOSFÉRICOS 
 
Se puede definir contaminación atmosférica como la presencia en el aire de 
materias o formas de energía que impliquen riesgo, daño o molestia grave para las 
personas y bienes de cualquier naturaleza (Ley 38/1972 de Protección del Ambiente 
Atmosférico). En esta sección se hará una breve descripción de las principales familias 
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de gases contaminantes, así como de las fuentes y sumideros de los contaminantes traza 
se pueden encontrar en la atmósfera. 
 
1.3.1. Monóxido y dióxido de carbono 
 
 El monóxido de carbono se produce por la combustión incompleta de 
combustibles fósiles, principalmente en zonas urbanas de países desarrollados a 
consecuencia del tráfico rodado. Según la Agencia de Protección Medioambiental 
norteamericana (EPA), en 1977 unos 81 Tg de CO se emitieron a la atmósfera, de los 
cuales un 60% procedían del tráfico rodado. Las fuentes naturales de monóxido de 
carbono incluyen también la quema de biomasa, la oxidación troposférica de COVs de 
origen biogénico, como metano e isopreno, y procesos biológicos en la tierra, las 
plantas y los océanos (Finlayson-Pitts y Pitts, 2000). El dióxido de carbono es el 
producto final de la degradación oxidativa de los COVs en la troposfera. Además, los 
organismos heterótrofos lo emiten de forma natural cuando respiran. A través de las 
medidas del dióxido de carbono atrapado en los núcleos de hielo antártico, se ha 
estimado que la concentración de este gas en la atmósfera ha fluctuado entre 200 y 
280 ppm (partes por millón en masa) desde hace doscientos mil años, aunque en el 
último siglo se ha incrementado aproximadamente un 30% (358 ppm de CO2 medidos 
en el año 1994). Este incremento se atribuye principalmente a la quema de combustibles 
fósiles y, en menor medida, a la deforestación (Brasseur y col., 1999). 
 
1.3.2. Óxidos de nitrógeno 
  
Dentro de los óxidos de nitrógeno hay que definir la familia NOx, formada por 
NO y NO2, y la familia NOy, formada por todas las especies presentes en la atmósfera 
que contienen nitrógeno, como NO, NO2, HNO3, PAN
(1), HONO, NO3, N2O5, nitratos 
orgánicos, etc. La especie más significativa procedente de las emisiones antropogénicas 
es el NO, que se genera en los procesos de combustión cuando el N2 y el O2 del aire 
reaccionan a alta temperatura, aunque también en los procesos combustión, las especies 
                                               
1 PAN: peroxiacetilnitrato 
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de la familia NOx se pueden formar a partir del nitrógeno contenido en los propios 
combustibles. A partir de la oxidación de NO en la atmósfera también se forma NO2 e 
incluso HNO3. En general, las emisiones antropogénicas globales de NOx se estiman en 
72 Tg año-1 (expresado como si todo fuera NO2), siendo Estados Unidos el país que más 
óxidos de nitrógeno emite del mundo. También hay que tener en cuenta algunas 
importantes fuentes naturales de NOx, como son los rayos de las tormentas, con una 
producción aproximada de NO2 entre 10 y 33 Tg año
-1, o la oxidación de NH3 debido a 
procesos fotoquímicos en los océanos y a algunas plantas terrestres (Finlayson-Pitts y 
Pitts, 2000). 
  
1.3.3. Dióxido de azufre 
 
 El dióxido de azufre (SO2) se emite a la atmósfera principalmente debido a las 
emisiones volcánicas, a la quema de combustibles fósiles y a las emisiones, por parte de 
los océanos, de compuestos de azufre reducidos, los cuales al oxidarse en la troposfera 
generan SO2. Más del 90% del azufre que contienen los combustibles fósiles se emite en 
forma de SO2 durante los procesos de combustión y el resto en forma de sulfatos. En la 
atmósfera el SO2 se transforma principalmente en SO3 y, posteriormente, en ácido 
sulfúrico (H2SO4) que provoca lluvia ácida, deforestación de los bosques y formación 
de aerosoles y nieblas (Finlayson-Pitts y Pitts, 2000; Brasseur y col., 1999). 
 
1.3.4. Compuestos orgánicos volátiles 
 
 El metano es el gas orgánico traza más abundante en la atmósfera y, por ello, su 
papel en la química atmosférica ha sido ampliamente estudiado. Es el segundo gas de 
efecto invernadero más importante, después del dióxido de carbono, y es responsable de 
aproximadamente el 20% del cambio en el balance de radiación global del planeta, 
considerando sólo los gases de efecto invernadero de largo tiempo de vida (Mikaloff 
Fletcher y col., 2004). Las concentraciones de metano en la atmósfera se han doblado 
desde la época anterior a la revolución industrial, llegando hasta la concentración 
aproximada de 1,75 ppm actuales (Wuebbles y Hayhoe, 2002). Este gas posee una 
amplia variedad de fuentes de emisión, tanto de origen natural como antropogénico. Las 
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fuentes de origen natural suponen la emisión de alrededor de 160 Tg año-1 de metano, y 
se corresponden con plantas, especialmente de zonas húmedas; animales salvajes, 
principalmente rumiantes y termitas; y los océanos. Las emisiones antropogénicas 
varían entre 100 y 275 Tg año-1 de metano y proceden principalmente de la agricultura, 
la ganadería, los vertederos, las estaciones de aguas residuales y de la quema de 
biomasa y combustibles fósiles, especialmente si se trata de combustiones incompletas 
(Wuebbles y Hayhoe, 2002). 
 
 A parte del metano, se conocen cerca de 400 compuestos orgánicos volátiles 
emitidos por las plantas, entre los que se incluyen aldehídos, cetonas, ácidos orgánicos, 
alcoholes, alcanos, alquenos, isoprenoides y terpenoides. El océano, es también un 
importante emisor de COVs a la atmósfera, principalmente de compuestos azufrados. Se 
estima que el nivel de emisiones globales de compuestos orgánicos volátiles de origen 
natural está en torno a 1150 Tg año-1 (Mochida y col., 2002). No obstante, la actividad 
humana también contribuye ampliamente a la emisión de COVs a la atmósfera. Como 
las principales fuentes de emisión de estos compuestos se pueden citar la quema de 
combustibles fósiles, la quema de biomasa, los procesos industriales, y los procesos de 
degradación en vertederos y en zonas de acumulación de aguas residuales. Diferentes 
estudios han puesto de manifiesto, que en las zonas industrializadas, la familia de COVs 
más abundante en la atmósfera es la de los alcanos (lineales, cíclicos y ramificados), 
seguida de los COVs aromáticos y, por último, los COVs clorados y carbonílicos 
(Hawas y col., 2002). La quema de biomasa, en general, supone de un 70 a un 80% de 
los compuestos orgánicos volátiles oxigenados que se emiten a la atmósfera (Christian y 
col., 2004). Por ejemplo, en los procesos de quema de madera se han identificado hasta 
250 especies diferentes que contienen carbono (Fine y col., 2001). 
 
 Un grupo de COVs con características un tanto especiales son los 
clorofluorocarbonos (CFCs), compuestos muy estables, no tóxicos y con tiempos de 
permanencia troposférica tan elevados que les permiten ascender a la estratosfera, donde 
son fotolizados por la radiación UV procedente del sol liberando principalmente cloro 
atómico, uno de los principales responsables de la destrucción de la capa de ozono. Los 
CFCs han sido muy empleados en la industria para la refrigeración y como propelentes 
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de aerosoles, pero tras el Protocolo de Montreal (1987) su uso quedó prohibido. Hoy día 
se han sustituido por los hidroclorofluorocarbonos (HCFCs), hidrofluorocarbonos 
(HFCs), hidrofluoroéteres (HFEs) e hidrofloroalcoholes (HFAs), que son compuestos 
más reactivos, con tiempos de permanencia troposférica más cortos, y por tanto, con 
menor potencial de destrucción de ozono. 
 
 En general, las emisiones de COVs a la atmósfera pueden afectar de forma 
directa a la salud de los seres vivos, incidiendo negativamente sobre la calidad del aire 
de las ciudades. También presentan efectos adversos sobre el medioambiente, puesto 
que los COVs, en mayor o menor medida, son gases de efecto invernadero que 
interfieren en el balance radiativo del planeta y, además, participan en procesos como la 
producción de ozono troposférico, en el aumento de la capacidad oxidativa de la 
atmósfera, la destrucción del ozono estratosférico, la lluvia ácida, etc. Por tanto, si no 
existieran mecanismos de eliminación de estos contaminantes de la troposfera, se irían 
acumulando progresivamente con los consecuentes efectos negativos sobre el 
medioambiente y los seres vivos. Existen, por tanto, una serie de sumideros o 
mecanismos por los cuales estos compuestos se eliminan de la troposfera. Estos 
mecanismos son los siguientes: 
 
- Eliminación física, que a su vez puede dividirse en: 
    deposición seca, donde ciertas especies bien de forma directa o 
adsorbidas sobre la superficie de aerosoles se depositan sobre la tierra, 
aguas superficiales o superficie de las plantas. 
     deposición húmeda, que consiste en la incorporación de determinadas 
especies a las precipitaciones (nubes, gotas de lluvia, nieve y 
aerosoles). 
- Eliminación por reacción química con los principales oxidantes troposféricos 
como HO, NO3, O3, átomos de halógeno. No obstante, las reacciones de 
determinadas especies en la troposfera también se pueden iniciar por procesos de 
fotólisis directa.  
- Transferencia a la estratosfera de especies volátiles y poco reactivas en la 
troposfera. 
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 En este punto, es conveniente recordar que este trabajo se ocupa del estudio 
cinético de los procesos de eliminación química por reacción con cloro atómico, de 
distintos compuestos oxigenados y azufrados de interés atmosférico, así como del 
estudio de los contaminantes secundarios generados en dicha reacción. 
 
 
1.4. PRINCIPALES PROBLEMAS DE CONTAMINACIÓN ATMOSFÉRICA 
 
1.4.1. Orígenes de la Contaminación Atmosférica 
 
 A principios del siglo XVIII aparece la máquina de vapor, y a medida que su uso 
se va generalizando, va creciendo paralelamente el empleo de carbón como 
combustible. En el siglo XIX ya se tiene constancia de importantes problemas de 
contaminación, principalmente de humo y cenizas procedentes de la combustión de 
carbón y petróleo en las plantas de producción de energía, locomotoras, barcos y 
chimeneas domésticas. A partir de mediados del siglo XIX, comienza a existir un 
interés creciente por mejorar las condiciones sanitarias de las ciudades europeas y 
norteamericanas. Gran Bretaña toma la iniciativa con la promulgación de las primeras 
leyes de Salud Pública (1848, 1866 y 1875 Public Health Acts) encaminadas a reducir 
las emisiones de humo y cenizas, así como a regular las emisiones específicas de 
determinados tipos de industrias. Pero es a partir del siglo XX cuando se han llevado a 
cabo los principales esfuerzos, siempre paralelos al aumento de la concienciación social, 
especialmente tras la aparición de episodios de contaminación como el ocurrido en 
Londres en 1952, donde murieron más de 4000 personas como consecuencia de una 
niebla densa con alto contenido en SO2 y materia particulada, o el ocurrido en Bhopal 
(India) en 1984, cuando un escape de isocianato de metilo en una planta de pesticidas de 
Unión Carbide mató alrededor de 2500 personas. En España, la legislación sobre la 
calidad del aire comienza con la Ley 38/1972 de Protección del Ambiente Atmosférico 
y, en la actualidad, nos encontramos en un proceso de adaptación a las normas europeas 
en materia de contaminación atmosférica (Albaladejo y Cabañas, 2004). 
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1.4.2. Destrucción de la capa de ozono 
  
 El Mecanismo Chapman (figura 1.3) fue propuesto en 1930 y supuso un primer 
intento por explicar el ciclo de vida del ozono en la atmósfera terrestre.  
 
 
Figura 1.3.  Mecanismo de Chapman (Brasseur y col., 1999). 
  
 Las velocidades de las distintas etapas que conforman el proceso de Chapman 
fueron medidas en el laboratorio, resultando ser las reacciones [1.3] y [1.4] mucho más 
rápidas que las reacciones [1.2] y [1.5]. Esto da lugar a que entre las especies O y O3 
(que reciben el nombre genérico de oxígeno impar) se dé un ciclo rápido de 
interconversión, mientras que entre O2 y las especies de oxígeno impar (O y O3) se da 
un ciclo lento de interconversión. Como puede verse, según este mecanismo sólo se 
genera oxígeno impar en la etapa [1.2] y únicamente se destruye en la etapa [1.5] 
(Albaladejo y Cabañas, 2004). 
 
 Este mecanismo es capaz de explicar que el máximo de O3 se presente a una 
altura intermedia dentro de la estratosfera2, pero las concentraciones de ozono que 
predice son el doble de las que se han medido experimentalmente en la atmósfera. Por 
ello, se han propuesto ciclos de destrucción de ozono basados en la presencia de 
especies traza (X) en la estratosfera, que reaccionan con el O3 de forma catalítica según 
el siguiente esquema (Albaladejo y Cabañas, 2004; Brasseur y col., 1999): 
 
                                               
2 A alturas elevadas la intensidad de radiación ultravioleta es grande, pero la concentración de O2 es 
pequeña, mientras que a bajas altitudes la concentración de O2 es elevada, pero a penas llega radiación 
ultravioleta porque ya ha sido filtrada. 
   O2 + hν  O + O      (λ<242 nm)     (etapa lenta)       [1.2] 
 
   O + O2 + M  O3 + M      ∆H < 0     (etapa rápida)      [1.3] 
 
   O3 + hν  O + O2      (λ<310nm)     (etapa rápida)      [1.4] 
 
   O + O3  2 O2         (etapa lenta)      [1.5] 
 
Donde la especie M corresponde a un tercer cuerpo, que retira el exceso de energía y 
estabiliza la molécula de O3, contribuyendo al calentamiento estratosférico observado. 
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    X + O3  XO + O2     [1.6] 
    O + XO  O2 + X     [1.7] 
     
       Reacción neta:     O + O3  O2 + O2     [1.8] 
 
  
 En estos ciclos varios pares de especies X/XO como H/OH, OH/HO2, NO/NO2, 
Cl/ClO, Br/BrO y combinaciones entre ellas (Cl/HO2, Cl/NO, Br/ClO, etc) pueden 
operar. En 1974, en los laboratorios de la Universidad de California Irving, el 
norteamericano F. Sherry Rowland y el mexicano Mario J. Molina, demostraron que la 
fotólisis de los clorofluorocarbonos (CFCs) en la estratosfera, liberando cloro atómico y 
desencadenando el ciclo catalítico del Cl/ClO, podía llega a ser el principal responsable 
de la destrucción de la capa de ozono3 (Brasseur y col., 1999). Hoy día los CFCs se han 
sustituido por compuestos capaces de oxidarse en la troposfera, sin llegar a alcanzar la 
estratosfera, como son los hidrofluorocarbonos (HFCs), los hidrofluoroéteres (HFEs) y 
los hidrofluroalcoholes (HFAs). No obstante, en recientes investigaciones se ha visto 
que los compuestos que contienen grupos –CF3, al degradarse en la atmósfera, pueden 
liberar radical ·CF3, que se oxida dando su correspondiente alcóxido (CF3O·) el cual 
también es un catalizador de los procesos de destrucción de ozono estratosférico 
(Albaladejo y Cabañas, 2004; Wayne, 2000; Brasseur y col., 1999). 
 
1.4.3. Calentamiento Global 
  
 A lo largo de la historia de la Tierra, el clima se ha caracterizado por la 
existencia de numerosos ciclos con sucesivas fluctuaciones entre periodos más fríos y 
más calientes. No en vano, a pesar de que la temperatura media del planeta durante 
estos periodos a penas ha oscilado unos pocos grados Celsius, los cambios climáticos 
acaecidos como consecuencia han dado lugar a importantes variaciones 
medioambientales (Brasseur y col., 1999). 
 
                                               
3 Por este descubrimiento fueron galardonados, junto con D. P. Crutzen, con el Premio Nobel en Química 
en 1995. 
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 Puede decirse que estamos inmersos en un proceso global y continuo de cambio 
climático constatable, entre otros factores, por el aumento generalizado de la 
temperatura de la baja atmósfera, por la disminución de la cantidad de hielo de los 
polos, por el aumento del nivel de los océanos o por la intensidad y frecuencia con la 
que aparecen fenómenos como los huracanes, El Niño, etc. A la vista de los datos de 
que se dispone, parece probada la capacidad del hombre para influir en distintos 
procesos a escala planetaria. Se estima que desde 1850 la temperatura media del planeta 
ha aumentado 0,7 K (Brasseur y col., 1999), todo ello paralelo al incremento de las 
emisiones de los gases de efecto invernadero. Según Wuebbles and Hayhoe, 2000, 
desde principios del siglo XIX la concentración de metano en la atmósfera ha 
aumentado en aproximadamente 1 ppm, y más concretamente, desde finales de la 
década de los 70, este aumento viene siendo de 20 ppb año-1. Las emisiones de dióxido 
de carbono también han aumentado desde la revolución industrial. En una serie de 
medidas de fondo de la concentración de este gas realizadas en las últimas décadas en 
Mauna Loa (Hawai), se ha observado un aumento de su concentración en la década de 
los 60 a razón de 0,8 ppm año-1, de 1,3 ppm año-1 en la década de los 70 y de 1,5 ppm 
año-1 en la de los 80, aunque en los últimos años parece que se está ralentizando esta 
tendencia (Finlayson-Pitts y Pitts, 2000). Autores como Timmermann y col., 1999, 
creen que el calentamiento global está detrás de la especial fortaleza del fenómeno del 
El Niño de los años 1982 y 1983, y de los años 1997 y 1998, además del aumento de la 
frecuencia con la que tiene lugar.  
 
 Así, se ha estimado que para finales de del siglo XXI la temperatura global del 
planeta se habrá incrementado 2ºC, que si lo comparamos con los 5 ó 6 ºC de variación 
que se estima que se da entre una época de glaciación y un periodo cálido, es 
aproximadamente un tercio. Desde un punto de vista ecológico, uno de los mayores 
problemas es la velocidad con la que se produce dicho cambio. Los sistemas biológicos 
pueden adaptarse a un cambio en la temperatura de varios grados Celsius, pero en un 
periodo de transición de miles y no de cientos de años (Wayne, 2000). No obstante, los 
cambios futuros en la composición química de la atmósfera son difícilmente predecibles 
pues están afectados por el crecimiento demográfico, económico, social y cultural de la 
población mundial (Brasseur y col., 1999).  
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1.4.4. Smog fotoquímico y smog sulfuroso 
 
La palabra smog procede de los términos ingleses smoke (humo) y fog (niebla), y 
se ha empleado durante mucho tiempo para definir un estado atmosférico particular de 
niebla en la ciudad de Londres. Se conoce como smog sulfuroso a un tipo de niebla que 
se da a primeras horas de la mañana en lugares con humedades relativas altas y bajas 
temperaturas (de 2 ó 3ºC), y cuya composición es básicamente aerosoles, SO2, H2SO4, 
sulfatos, ácidos sulfónicos, etc. Esta contaminación está favorecida por el uso de 
combustibles con elevado contenido en azufre. Por otro lado, la mayor parte de las 
grandes ciudades del mundo sufren el llamado smog fotoquímico, que se compone de 
una mezcla de contaminantes de origen primario, como NOx e hidrocarburos volátiles, 
con otros secundarios como ozono, peroxialquilnitratos, radicales hidroxilo, etc, que se 
forman en reacciones de tipo fotoquímico. Dichas reacciones fotoquímicas comienzan 
cuando la mezcla de óxidos de nitrógeno y COVs, en presencia de O2, reaccionan 
inducidos por la luz solar con los oxidantes atmosféricos, provocando la formación de 
ozono y de radicales troposféricos como OH. Además, de ozono se forma una gran 
variedad de productos de oxidación como peroxiacetilnitrato (PAN), peróxido de 
hidrógeno (H2O2), formaldehído, etc., que en conjunto, pueden producir importantes 
daños en las plantas, irritación ocular o problemas respiratorios, además de teñir el cielo 
de un color rojo pardo (figura 1.4). Este fenómeno es especialmente importante en los 
lugares con clima seco, cálido y soleado, y con gran cantidad de vehículos de motor de 
combustión. Algunos fenómenos climatológicos, como las inversiones térmicas4, 
pueden agravar este problema debido a que dificultan la renovación del aire y la 
dispersión de los contaminantes (Brasseur y col., 1999). 
 
                                               
4 En la situación habitual de la troposfera se dan movimientos convectivos de masas de aire caliente, 
en contacto con la superficie terrestre, que tienden a ascender, lo cual propicia eliminación de los 
contaminantes. Pero en una situación de inversión térmica la capa de aire cálido se sitúa sobre el aire 
superficial más frío e impide la ascensión de éste último. Esto puede suceder en las primeras horas de la 
mañana, cuando los rayos del Sol comienzan a calentar las capas altas de la atmósfera, mientras que las 
capas más bajas, en contacto con la superficie terrestre, durante la noche se han ido enfriando. 




   Figura 1.4. Smog fotoquímico (Santiago de Chile). 
 
 
1.4.5. Lluvia ácida 
 
 Las precipitaciones naturales son ácidas debido, en parte, al dióxido de carbono 
disuelto. No obstante, la acidez natural producida por el dióxido de carbono atmosférico 
es muy débil, ya que el pH del agua saturada de este gas es aproximadamente 5,6. La 
presencia de otros gases, como NOx y SO2, y la ausencia iones capaces de neutralizar la 
acidez, provoca que las precipitaciones naturales alcancen un pH próximo a 5,0. Desde 
hace unas pocas décadas se han recogido precipitaciones especialmente ácidas en 
algunas regiones industriales, debido a la presencia de ácidos fuertes como HNO3, 
H2SO4 y HCl. La lluvia ácida es potencialmente peligrosa para el medioambiente, 
especialmente para la fauna de agua dulce y para los bosques. El HNO3 y H2SO4 se 
forman principalmente a partir de NO2 y SO2 presentes en la atmósfera, mientras que el 
HCl se puede generar en la reacción de H2SO4 con el NaCl de los aerosoles marinos. La 
presencia en la atmósfera de NO2, SO2 y HCl procede principalmente de los procesos de 
degradación oxidativa troposférica de los COVs. La quema de combustibles fósiles, 
incendios forestales y erupciones volcánicas son también algunas de las principales 
causas de la lluvia ácida (Wayne, 2000). 
 
 En el mundo hay dos zonas especialmente afectadas por el fenómeno de la lluvia 
ácida. Una se corresponde con el noreste de Estados Unidos y se extiende hasta algunas 
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regiones de la vecina Canadá, mientras que la otra se sitúa en los países escandinavos, 
particularmente en Suecia (Wayne, 2000).  
 
 
1.5. QUÍMICA DE LOS CONTAMINANTES ATMOSFÉRICOS 
 
 La atmósfera es un medio oxidante. Muchos gases traza de relevancia 
medioambiental se eliminan de la misma por oxidación, incluido el metano y otros 
compuestos orgánicos, además de monóxido de carbono, óxidos de nitrógeno y gases de 
azufre. El conocimiento de los procesos por los cuales estas especies se oxidan es de 
vital importancia en el estudio de la composición y comportamiento de la atmósfera. Un 
cambio en la capacidad oxidante de la atmósfera supondría importantes variaciones en 
la contaminación del aire, en la formación de aerosoles, en el efecto invernadero y en la 
destrucción de ozono estratosférico (Jacob, 2000). 
 
 Los oxidantes más abundantes de la atmósfera son el oxígeno y el ozono, aunque 
son relativamente poco reactivos debido a sus altas energías de enlace. Los modelos 
fotoquímicos de la década de los 50 implicaban fuertes oxidantes radicalarios como O y 
OH, generados por fotólisis de O3 y H2O, sin embargo en los modelos actuales se tienen 
en cuenta también otros radicales como NO3 o átomos de halógeno. A pesar de ello, la 
degradación troposférica de un contaminante no siempre se inicia por reacción con 
oxidante radicalario, sino que ciertas especies químicas pueden fololizarse por la acción 
de la luz solar (Albaladejo y Cabañas, 2004). 
 
1.5.1. Radical hidroxilo 
 
 El radical OH es el oxidante más activo frente a la mayor parte de los 
compuestos atmosféricos que se emiten desde la superficie debido, en parte, a su 
relativa abundancia en comparación con otros radicales como el Cl, y a su mayor 
reactividad en comparación con el radical NO3. Su actividad como oxidante troposférico 
sólo es importante durante el día, ya que se genera principalmente en reacciones en las 
que participa la luz solar. La abundancia de este radical ha sido utilizada como un 
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indicador de la capacidad oxidante de la atmósfera (Lawrence y col., 2001), y aunque 
su concentración no se puede establecer de manera fija, debido a que son muchos y muy 
complejos los procesos en los que participa, diferentes autores han estimado la 
concentración media global de radical OH en aproximadamente 1×106 moléculas cm-3 
(Kwok y Atkinson, 1995; Dorn y col., 1996; Lawrence y col., 2001). 
 
En los procesos de oxidación atmosférica, este oxidante actúa de forma 
catalítica, pues una vez que el COV ha reaccionado con radical OH, en presencia de 
oxígeno atmosférico se generan radicales peroxilo orgánicos (ROO·), los cuales por 
reacción con NO conducen a la formación de NO2. Como se verá más adelante, el NO2 
puede generar O3 y éste, a su vez, permite regenerar el OH mediante el proceso 
fotoquímico que se describe en las reacciones [1.9] y [1.10]. Así, la principal fuente de 
generación de radical OH en la troposfera es la fotólisis de O3 (λ = 290 – 330 nm) para 
producir oxígeno atómico excitado, O(1D), que reacciona posteriormente con vapor de 
agua (Brasseur y col., 1999; Wayne, 2000): 
 
    O3 + hν  O(
1D) + O2    [1.9] 
    O(1D) + H2O  2 OH    [1.10] 
     
No obstante, sólo una pequeña fracción de los átomos de O(1D) producidos por 
la vía [1.9] reaccionan con H2O para dar radical OH según [1.10], ya que la mayoría son 
desactivados por choque con una molécula inerte M (generalmente O2 ó N2), 
reaccionando posteriormente con O2 para regenerar O3 (Brasseur y col., 1999; 
Finlayson-Pitts y Pitts, 2000, Wayne, 2000): 
      
    O(1D) + M  O(3P) + M    [1.11] 
    O(3P) + O2 + M  O3 + M    [1.12] 
 
 Otra importante fuente de producción de radicales OH consiste en la fotólisis de 
compuestos carbonílicos, principalmente formaldehído, lo cual conlleva la producción 
de CO y de especies de hidrógeno impar como H o HO2, que fácilmente se 
interconvierten en OH (Finlayson-Pitts y Pitts, 2000; Wayne, 2000): 




    CH2O + hν  H + HCO    [1.13] 
    HCO + O2  HO2 + CO    [1.14] 
  
 Las especies H y HO2 están íntimamente interconectadas a través de la reacción 
[1.15] y se interconvierten en radical OH a través de las reacciones [1.16] y [1.17]. De 
hecho, a las especies H, HO y HO2 se las engloba dentro de la familia de los HOx 
(Wayne, 2000): 
 
    H + O2 + M  HO2 + M    [1.15] 
    HO2 + NO  OH + NO2    [1.16] 
    HO2 + O3  OH +2 O2    [1.17]  
     
 Por otro lado, uno de los procesos más importantes de destrucción de especies 
HOx es la reacción [1.18] (Wayne, 2000): 
 
    2 HO2  H2O2 + O2     [1.18] 
 
 El H2O2 generado a través del proceso [1.18] se retira de la atmósfera por 
deposición, aunque también son posibles otras vías como las reacciones [1.19] y [1.20], 
que conducen de nuevo a la regeneración de especies de la familia HOx, complicando 
aún más este equilibrio (Wayne, 2000): 
 
    H2O2 + hν  2 OH     [1.19] 
    H2O2 + OH  H2O + HO2    [1.20] 
 
 Otras vías importantes de destrucción de especies de la familia HOx son las 
siguientes reacciones (Wayne, 2000): 
 
    OH + HO2  H2O + O2    [1.21] 
 
    OH + NO2   HNO3     [1.22] 
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    OH + HNO3  NO3 + H2O    [1.23] 
    HO2 + NO2 + M  HO2NO2 + M   [1.24] 
    OH + HO2NO2  H2O + O2 + NO2   [1.25] 
 
 En las reacciones [1.22] a [1.25] participan óxidos de nitrógeno, especies casi 
siempre presentes en la química radicalaria de la troposfera. Actúan de forma directa 
destruyendo a las especies de la familia HOx, pero en los procesos de degradación de los 
COVs contribuyen a la formación de ozono, que a su vez es la primera fuente de 
generación de radical OH. El ácido nítrico y nitroso, mediante fotólisis (λ = 200-315 nm 
y λ < 400 nm, respectivamente) también pueden ser una importante fuente troposférica 
de radical OH (Finlayson-Pitts y Pitts, 2000). 
 
Como se ha visto, los equilibrios entre los diferentes radicales troposféricos son 
muy complejos, y no sólo están influenciados por las concentraciones de cada una de las 
especies presentes en la troposfera, sino por múltiples factores como la temperatura, el 
régimen de vientos, los niveles de radiación solar o la proximidad al mar, entre otros 
(Wayne, 2000; Finlayson-Pitts y Pitts, 2000). 
 
1.5.2. Radical nitrato 
 
 El radical NO3 es también una especie oxidante fundamental en los procesos 
oxidativos de la baja atmósfera, pero únicamente actúa durante la noche de forma 
significativa, ya que se fotoliza rápidamente en presencia de radiación solar (Wayne, 
2000; Albaladejo y Cabañas, 2004): 
 
  NO3 + hν  NO2 + O(
3P)  λ ≤ 580nm   [1.26] 
  NO3 + hν  NO + O2  λ ≤ 700nm   [1.27] 
 
  La reacción más significativa de producción de NO3 es la que sigue (Wayne, 
2000; Albaladejo y Cabañas, 2004): 
 
    NO2 + O3  NO3 + O2    [1.28] 
 




Durante el día, por tanto, no sólo el radical NO3 se fotoliza, sino que también el 
radical OH reacciona con el NO2, según [1.22], impidiendo una de las principales vías 
de formación de dicho radical. Durante la noche, el proceso más importante en el que se 
consume el radical NO3 es el siguiente (Wayne, 2000; Albaladejo y Cabañas, 2004):  
 
    NO3 + NO2 + M  N2O5 + M   [1.29] 
     
 Se ha estimado que durante la noche su concentración media es de 




 El ozono, como iniciador de la oxidación troposférica de los COVs tiene menos 
importancia en comparación con los radicales OH, NO3 y Cl. A pesar de esto, el ozono 
juega un papel fundamental en el control de la capacidad oxidativa de la atmósfera, ya 
que supone la principal fuente de generación de radicales OH en la troposfera (Wayne, 
2000). Su concentración media en la troposfera es de 80 a 150 ppb en zonas rurales y 
suburbanas, mientras que en las zonas urbanas más contaminadas puede llegar a 
500 ppb (Finlayson-Pitt y Pitts, 1999). 
 
Altos niveles de ozono troposférico son nocivos para la salud humana, pues es 
un gas irritante, especialmente peligroso en personas con enfermedades respiratorias. 
Los modelos clásicos anteriores a la década de los 50, proponían que el ozono era 
transportado desde la estratosfera y destruido en la superficie terrestre. No obstante, los 
elevados niveles de este gas encontrados en ciudades muy pobladas y zonas 
industrializadas, han mostrado la influencia de la actividad humana en los procesos de 
formación de ozono troposférico (Albaladejo y Cabañas, 2004; Brasseur y col., 1999). 
Fue en el año 1952, cuando F. E. Blacet propuso la fotodisociación de NO2 como una 
vía de formación de ozono (Finlayson-Pitt y Pitts, 1999): 
 
    NO2 + hv (λ < 430 nm)  NO + O   [1.30] 
    O + O2 + M  O3 + M    [1.31] 




 Una vez formado, el ozono puede reaccionar con NO para regenerar de nuevo el 
NO2. Así, estas tres especies forman parte de un ciclo en el que todas se interconvierten 
entre sí (Finlayson-Pitt y Pitts, 1999): 
 
     NO + O3  NO2 + O2    [1.32] 
 
Existe otro proceso troposférico muy activo, que es la oxidación de los COVs, 
capaz de transformar NO en NO2 favoreciendo, por tanto, la formación de ozono a 
través de las reacciones [1.30] y [1.31], e inhabilitando su destrucción a través de la 
[1.32]. Además, todas las vías de formación de ozono descritas están influenciadas por 
la presencia de luz solar, de manera que los mayores niveles de ozono medidos 
coinciden con las horas de mayor insolación. De esta manera, se pone de manifiesto que 
los altos niveles de ozono encontrados durante el día, en zonas industriales y grandes 
ciudades, están relacionados con la presencia de altos niveles de óxidos de nitrógeno y 
COVs. 
 
1.5.4. El papel de los átomos de cloro en la química troposférica 
 
En los últimos años se ha desatado un gran interés por el estudio del papel de los átomos 
de halógeno en la química de la capa limítrofe marina (región de la troposfera que está 
directamente influenciada por la superficie marina). Los átomos de halógeno, y en 
especial los de cloro, son muy reactivos con una amplia variedad de compuestos 
orgánicos. Concentraciones relativamente pequeñas de este radical pueden competir con 
el radical OH y el radical NO3 en los procesos de degradación de los COVs en la 
atmósfera. 
 
 En las zonas marinas, la acción del aire puede elevar pequeñas gotitas de la 
superficie del mar, en las que posteriormente el agua se evapora, quedando en 
suspensión partículas sólidas de aerosol compuesto principalmente por NaCl. En dichos 
aerosoles reaccionan especies atmosféricas tales como N2O5 ó ClONO2, según [1.33] y 
[1.34], para dar ClNO2 y Cl2, respectivamente (Spicer et al, 1998): 
 




   N2O5(g) + NaCl(s)  ClNO2(g) + NaNO3(g)   [1.33] 
   ClONO2(g) + NaCl(s)  Cl2(g)  + NaNO3(s)   [1.34] 
      
ClNO2 y Cl2 se acumulan durante la noche, y al amanecer se fotolizan liberando cloro 
atómico (Spicer y col., 1998; Finlayson-Pitt y Pitts, 1999): 
 
    ClNO2  + hν  Cl + NO2    [1.35] 





Figura 1.5. Fotografía de satélite del norte de la India y 
de Bangla Desh. Un velo de aerosoles en suspensión 
cubre el valle y el delta del Ganges. 
 
 
 Otros compuestos volátiles no orgánicos clorados, que se producen por reacción 
sobre las partículas de aerosol provenientes del mar, son HCl, HOCl y BrCl, que junto 
con ClNO2 y Cl2, procedentes de las reacciones [1.33] y [1.34], conforman la mayor 
fuente de especies cloradas reactivas de la troposfera. El HCl, en concreto puede 
formarse por desplazamiento ácido del cloro contenido en los aerosoles marinos, en 
forma de especies inorgánicas como NaCl, debido al ataque de especies ácidas tales 
como HNO3(g) ó H2SO4(s) (producido in situ en la reacción de una especie de S(IV) ya 
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contenida en el aerosol marino con O3 troposférico o incluso H2O2). Se ha estimado que 
a nivel mundial, la generación de cloro atómico por esta vía podría ser de 
(50 ± 20) Tg año-1 (Keene y col., 1999). No obstante, otras importantes fuentes de 
emisión de HCl son los volcanes, y los procesos de combustión e incineración, en 
general. Las concentraciones típicas de este ácido en la capa limítrofe marina están 
entre 100 y 300 ppt, aunque se han encontrado niveles de hasta unas pocas ppb en áreas 
urbanas (Brasseur y col., 1999). 
 
Otra de las principales fuentes de átomos de halógeno troposféricos son los 
haluros de alquilo, ya que por fotólisis directa o por reacción con otros agentes 
oxidantes pueden liberar dichos átomos de halógeno. A continuación se presenta un 
ciclo iniciado por la reacción de CH3Cl con radical OH en el que se libera cloro atómico 
(Brasseur y col., 1999): 
 
   CH3Cl + OH  CH2Cl + H2O    [1.37] 
   CH2Cl + O2 + M  CH2ClO2 + M    [1.38] 
   CH2ClO2 + NO  NO2 + HCHO + Cl   [1.39] 
 
 Las concentraciones medias de CH3Cl detectadas en el Océano Pacífico están en 
torno a las 600 ppt de CH3Cl (Li y col., 2001). Su mayor fuente de emisión procede de 
los océanos, seguida en segundo lugar, de la quema de biomasa, aunque según 
Yokouchi y col., (2000), la vegetación de las islas y regiones costeras de clima cálido 
puede ser otra importante fuente de emisión de este haluro de alquilo, ya que está en 
permanente contacto con pequeñas partículas líquidas que contienen haluros 
procedentes del mar, siendo capaces de biosintetizar compuestos orgánicos 
halogenados. Otros haluros de alquilo que se han detectado en la atmósfera, procedentes 
principalmente de fuentes antropogénicas, son el CHCl3, como consecuencia de las 
emisiones industriales y de la quema de biomasa; el CH3CCl3, usado como agente 
desengrasante y emitido también en la quema de biomasa; el C2Cl4, el C2HCl3 ó el 
CH2Cl2, (Keene y col., 1999). Según Lobert y col., 1999, la quema de biomasa es una 
importante fuente de emisión de compuestos clorados a la atmósfera, y han estimado las 
emisiones globales de varias especies orgánicas cloradas debidas a la quema de biomasa 
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en 640 Gg Cl año-1 para CH3Cl, 49 Gg Cl año
-1 para CH2Cl2, 1,8 Gg Cl año
-1 para 
CHCl3 y 13 Gg Cl año
-1 para CH3CCl3. 
  
 Keppler y col., 2000, han propuesto una posible fuente de emisión de haluros de 
alquilo consistente en un proceso de alquilación de los correspondientes haluros, 
contenidos en la superficie terrestre en forma reducida, durante la oxidación de la 
materia orgánica. Esta oxidación de la materia orgánica es llevada a cabo por un 
aceptor electrónico como el Fe(III), sin necesidad de la acción de la luz solar ni de 
microorganismos (figura 1.6). Estos procesos pueden suponer una contribución no 
despreciable a las emisiones de  importantes especies atmosféricas como CH3Cl, CH3Br 
y CH3I. 
Haluros de alquilo









Figura 1.6. Alquilación de haluros contenidos en la superficie 
terrestre (Keppler y col., 2000). 
 
 
 Spicer y col., 1998, han observado que la concentración de Cl2 durante la noche 
en las zonas marinas es muy variable (10 – 150 ppt), y que a primeras horas del día la 
concentración máxima del mismo alcanza las 330 ppt. Esto es debido a que durante la 
noche se va acumulando Cl2 en la atmósfera, procedente de reacciones sobre la 
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superficie de aerosoles marinos, y con la salida del sol se fotoliza rápidamente 
alcanzando concentraciones máximas de cloro atómico del orden de 
1,3×105 átomos cm-3 en primeras horas de la mañana, y que a medida que avanza el día 
van decreciendo (Spicer y col., 1998). No obstante, las estimaciones de Singh y col., 
1996, a cerca de la concentración media de cloro atómico en la capa limítrofe marina 
están en torno a 104 átomos cm-3. Por tanto, el efecto oxidante más pronunciado de los 
átomos de cloro se producirá durante las primeras horas del día en las zonas marinas y 
costeras. En estas condiciones, su concentración estimada es uno o dos órdenes de 
magnitud inferior a la concentración global media estimada para el radical OH, pero su 
reactividad suele ser uno o dos órdenes de magnitud superior, por lo que en ciertas 
ocasiones podrá competir con dicho radical como oxidante troposférico.  
 
 Tampoco se puede despreciar el papel del cloro como oxidante troposférico en 
zonas industriales no costeras. Se han encontrado altos niveles de compuestos clorados 
en zonas con industrias papeleras, cerámicas, quema de biomasa o plantas de 
tratamiento de aguas residuales. Así, en la región de Salt Lake City se han cuantificado 
emisiones de hasta 44300 Tm año-1 de Cl2 y 440 Tm año
-1 de HCl. También, en la zona 
industrializada de Houston, se emiten varias toneladas de cloro al día. Se ha demostrado 
que altos niveles cloro aumentan la producción de ozono troposférico en zonas urbanas 
a través de la oxidación de COVs, contribuyendo a la aparición del smog fotoquímico 
(Chang y col., 2002; Tanaka y col., 2003). En Europa, los valores para las 
concentraciones de Cl en zonas marinas, se han superado en regiones del interior 
peninsular con industria cerámica, como por ejemplo en la ciudad de Bailén (Galán y 
col., 2000). 
 
1.5.5. Pautas generales de oxidación de compuestos orgánicos volátiles en la 
troposfera 
 
 Como ya se apuntó en la sección 1.3, a parte de los mecanismos físicos de 
eliminación de COVs de la troposfera, la fotólisis y la reacción con especies oxidantes 
son las vías de degradación química que permiten eliminar dichos compuestos de esta 
región. Las reacciones de los radicales troposféricos con los COVs son principalmente 
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de dos tipos, la adición a un enlace insaturado y la sustracción de un átomo de 
hidrógeno, formando especies como H2O, HNO3 ó HCl, que en algunos casos pueden 
contribuir al fenómeno de lluvia ácida. En cualquiera de los dos tipos de reacciones se 
formará como producto de reacción un radical orgánico que llamaremos R·. Hay que 
indicar también, que la ruptura fotoquímica de un COVs también dará lugar a la 
formación de, al menos, un radical de este tipo. En la figura 1.7 se indica el esquema 
típico de oxidación de compuestos orgánicos en la troposfera. Dicho esquema comienza 
con el ataque de un radical troposférico a un compuesto RH. Una vez formado el radical 
R· reaccionará con oxígeno, formando un radical peroxilo (ROO·), (Brasseur y col., 
1999): 
     



















Figura 1.7. Esquema general de la oxidación de compuestos orgánicos 
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 Dicho radical peroxilo puede dar lugar a una gran cantidad de reacciones 
diferentes. Las más frecuentes son con HO2 y con NO, dependiendo de la concentración 
de cada una de estas especies en la troposfera. Generalmente, en las zonas urbanas e 
industriales son altos los niveles de óxidos de nitrógeno, y se ven potenciados los 
procesos en los que interviene NO (Brasseur y col., 1999). Así, la reacción de NO con 
el radical peroxilo dará lugar a la formación de un radical alcoxilo (RO·), bien de forma 
directa según la reacción [1.41] o a través de la especie RONO2, y su posterior fotólisis 
según [1.42] y [1.43], (Brasseur y col., 1999): 
 
    ROO· + NO  RO· + NO2    [1.41] 
 
    ROO· + NO  RONO2    [1.42] 
    RONO2 + hv  RO· + NO2    [1.43] 
 
El NO2 formado en las etapas [1.41] y [1.43] puede regenerar el NO mediante 
fotólisis, como se vio en la reacción [1.30], liberando oxígeno atómico que al reaccionar 
con el molecular según [1.12] genera ozono (Brasseur y col., 1999). 
 
Por su parte, el HO2 reacciona con el radical peroxilo ROO· según [1.44], 
formando el hidroperóxido ROOH que se fotoliza dando lugar al radical alcoxilo 
correspondiente (Brasseur y col., 1999):  
 
    ROO· + HO2  ROOH + O2    [1.44] 
    ROOH + hv  RO· + OH    [1.45]  
 
 No obstante, esto es una forma simplificada de describir el proceso de 
degradación oxidativa de un COV en la troposfera, pues todas estas especies están muy 
interconectadas a través de equilibrios complejos, entre radicales peroxilo y alcoxilo, 
NOx, HOx y nitrocompuestos, en los que además, la radiación solar juega un papel 
fundamental. Es preciso aclarar que otra posible vía de reacción de los radicales 
peroxilo es la [1.46]: 
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   ROO· + R´OO·  RO· + R´O· + O2    [1.46] 
 
 Esta vía, no es demasiado efectiva en la troposfera porque la probabilidad de que 
dos especies peroxilo, no demasiado estables, colisionen es muy pequeña, comparada 
con la probabilidad de reacción con especies más abundantes como NO ó HO2. No 
obstante, en los experimentos realizados en laboratorio, en reactores confinados, esta vía 
se hace mucho más efectiva y debe tenerse en cuenta. 
 
El radical peroxilo (RO·) volverá a reaccionar con oxígeno para formar un 
carbonilo, aunque también es frecuente la fragmentación de la molécula debido la 
ruptura de alguno de los enlaces adyacentes al enlace C−O·, por colisión 
fundamentalmente con N2 ó O2.  Los carbonilos podrán volver a reaccionar con las 
distintas especies oxidantes de la troposfera y comenzar de nuevo toda la secuencia, 
dando lugar a especies de cada vez más oxidadas y más fragmentadas, siendo los 
productos finales de la degradación CO2 y H2O. 
 
 La oxidación de los compuestos carbonílicos en regiones con altos niveles de 
óxidos de nitrógeno puede llevar a la formación de las especies conocidas como 
peroxialquilnitratos. Son compuestos de fórmula genérica R(C=O)ONO2, donde R es el 
resto orgánico que ha quedado en el proceso de oxidación. Son sustancias nocivas para 
la salud, puesto que atacan a las vías respiratorias. El más frecuente es el 
peroxiacetilnitrato (PAN), donde R es CH3, del cual se han encontrado importantes 
cantidades en la atmósfera de muchas ciudades (>10 ppb en Los Ángeles). Se produce 
fundamentalmente durante el día, pues su origen es fotoquímico, y los picos de máxima 
concentración se alcanzan, al igual que para el ozono, tras las horas de mayor insolación 
(Brasseur y col., 1999). El PAN es un compuesto estable a bajas temperaturas, pero 
descompone al aumentar ésta (Finlayson-Pitt y Pitts, 1999). Además del PAN, son 










 En el presente trabajo de investigación se han propuesto los objetivos que se 
detallan a continuación. Dichos objetivos no son los mismos para todas las familias de 
compuestos estudiados y dependen, en cierta medida, del interés medioambiental de 
esos compuestos y del número de estudios previos existentes. 
 
Primero. Poner a punto los diferentes sistemas experimentales para el estudio cinético 
de reacciones de átomos de cloro con diferentes contaminantes orgánicos volátiles. 
Estos sistemas experimentales se corresponden con la técnica cinética absoluta de 
fotólisis láser pulsada y detección mediante resonancia fluorescente, y la técnica 
cinética relativa de fotólisis continua en cámara de smog y detección mediante FTIR. 
 
Segundo. Poner a punto distintas metodologías para la identificación y cuantificación 
de productos de las reacciones de los COVs con cloro atómico. Estas metodologías son 
la derivatización con 2,4-dinitrofenilhidrazina y análisis con HPLC, y la detección 
mediante FTIR. 
 
Tercero. Determinar las constantes cinéticas, en función de la temperatura y la presión, 
para las reacciones del radical Cl con una serie de alcoholes secundarios (2-butanol, 
2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 2,3-dimetil-2-butanol), una serie de tioles 
primarios (etanotiol, 1-propanotiol, 1-butanotiol y 1-pentanotiol) y una serie de 
fluoralcoholes (2,2,2-trifluoretanol, 1,1,1-trifluoro-2-propanol y 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol). Además, en algunos casos, realizar estudios 
cinéticos con distintos compuestos deuterados para ver la influencia del efecto isotópico 
sobre la constante cinética y obtener información mecanística. 
 
Cuarto. Buscar relaciones entre la estructura de los compuestos estudiados y su 
reactividad frente al radical Cl, así como determinar el tipo de reacciones que se 
producen o las posiciones de ataque preferentes.  
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Quinto. Poner a punto una metodología teórica ab initio para el estudio de las 
reacciones de los compuestos orgánicos oxigenados y azufrados con cloro atómico. 
 
Sexto. Determinar, mediante cálculos ab initio, las posiciones energéticamente más 
favorables y las energías de activación teóricas para las distintas reacciones estudiadas, 
así como sacar conclusiones de tipo mecanístico. 
 
Séptimo. Determinar los productos de iniciales y finales de degradación troposférica de 
los COVs estudiados, simulando condiciones de composición y presión atmosférica en 
una cámara de smog. 
 
Octavo. Calcular los tiempos de vida troposféricos de cada uno de los alcoholes, tioles 
y fluoroalcoholes estudiados respecto de sus reacciones con radical Cl, teniendo en 
cuenta las concentraciones medias de este radical y las concentraciones pico, que se dan 
en zonas marinas al amanecer. Compararlos con los tiempos de vida obtenidos para las 
reacciones con radical OH. 
 
Noveno. Contribuir a aumentar la base de datos cinéticos existente para las reacciones 
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 El objeto de la cinética química es el estudio de las velocidades de las reacciones 
químicas y de los factores de los que dependen dichas velocidades, principalmente la 
concentración, la temperatura y la presión. Haciendo un estudio sistemático de los 
efectos de estos factores sobre las velocidades se pueden sacar conclusiones sobre el 
mecanismo de las reacciones (Laidler, 1979). En este trabajo se han empleado una serie 
de técnicas sofisticadas no convencionales que nos han permitido el estudio cinético de 
reacciones muy rápidas (tiempos de reacción de cientos de milisegundos a unos pocos 
milisegundos), como son las reacciones en las que participan especies radicalarias 
producidas en la troposfera. 
 
 
2.1. INTRODUCCIÓN A LAS TÉCNICAS CINÉTICAS EN FASE GASEOSA 
 
 Para el estudio cinético de reacciones en fase gas existen dos tipos de técnicas: 
las absolutas y las relativas. Las técnicas relativas son aquéllas en las que el cálculo de 
la constante de velocidad de la reacción estudiada, entre un radical y un compuesto 
determinado, se hace por comparación con otra constante de velocidad conocida de la 
reacción del mismo radical con otro reactivo. Por ello, es preciso adicionar también este 
reactivo al sistema en estudio. Por otra parte, las técnicas absolutas son aquéllas en las 
que la determinación de la constante de reacción no precisa conocer otras constantes de 
velocidad, y que por tanto, se hace de forma directa sin necesidad de introducir ningún 
reactivo adicional. Dentro de las técnicas absolutas se pueden encontrar métodos de 
flujo rápido, métodos de fotólisis flash o fotólisis láser pulsada y métodos estáticos. 
 
Los sistemas de flujo rápido o FFS (del inglés fast-flow systems) se componen 
de un reactor que contiene un tubo largo de vidrio (∼1,5 m) de un diámetro definido de 
unos pocos centímetros, a través del cual se hace pasar un rápido flujo gaseoso que 
contiene los reactivos de la reacción en estudio junto con un gas inerte (He, Ar, N2, 
etc.), llamado gas portador o gas de baño. Para el estudio de la reacción, se sigue la 
concentración de una de las especies implicadas en el proceso, la cual va disminuyendo 
con la distancia desde el punto de mezcla de las sustancias reactivas hasta el detector. 
En ese caso, conociendo la velocidad de flujo lineal es posible relacionar la distancia 
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con el tiempo de reacción. Para tomar medidas a diferentes tiempos, se varía la distancia 
entre el punto de mezcla de los reactivos y el detector, gracias a que los tubos de flujo 
poseen inyectores móviles que permiten variar dicha distancia, obteniendo el perfil de 
decaimiento de la concentración de la especie reactiva que se sigue frente al tiempo de 
reacción. La principal ventaja de esta técnica es que a lo largo del tubo de flujo se 
alcanza un perfil estacionario de las concentraciones de las especies implicadas en la 
reacción, por lo que no es necesario el uso de detectores demasiado rápidos. Suele ser 
bastante común el empleo de espectrómetros de masas como detectores, que además de 
seguir la intensidad de un pico determinado, pueden proporcionar valiosa información a 
cerca de los productos de reacción. Permiten la determinación de la constante de 
velocidad a distintas temperaturas y presiones (aunque en lo que respecta a la presión, 
normalmente se trabaja a presiones reducidas de entre 0,5 a 1 Torr). 
 
 En las técnicas de fotólisis pulsadas se generan las especies reactivas por la 
ruptura de algún enlace de una molécula precursora mediante fotólisis flash o radiación 
láser pulsada y su concentración se sigue, a lo largo del tiempo, mediante alguna técnica 
de detección rápida como la espectroscopía de absorción UV-visible, la fluorescencia 
resonante o la fluorescencia inducida por láser. Por ejemplo, la generación de radical Cl 
se puede conseguir de varias maneras, mediante fotólisis láser de Cl2 a 308 nm con un 
láser de XeCl o mediante fotólisis del fosgeno (COCl2) con el cuarto harmónico (λ = 
266 nm) de un láser de Nd:YAG. La detección y seguimiento del radical Cl en la célula 
de reacción se puede llevar a cabo mediante una lámpara de cloro resonante en la región 
de 135 a 140 nm, aunque también se puede conseguir radiación láser de 135 nm 
mediante suma de las radiaciones de varios láseres de colorante (Taketani, y col., 2005). 
En estas técnicas se emplean también sistemas en flujo, pero los flujos a los que se 
trabaja deben ser lo suficientemente lentos para que la mezcla de gases se pueda 
considerar como un sistema estático dentro del reactor durante el transcurso de la 
reacción, pero también, lo suficientemente rápidos para que entre dos pulsos (o 
destellos) consecutivos se renueve la mezcla de gases de la zona de reacción. Estas 
técnicas permiten realizar estudios cinéticos a diferentes temperaturas y presiones. 
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 Finalmente, las técnicas estáticas se emplean para el estudio de reacciones no 
demasiado rápidas, como por ejemplo es el caso de las reacciones del ozono. Mientras 
que para el estudio de las reacciones de radicales como el OH o el Cl, es necesario 
generarlos in situ en el reactor, para el estudio de las reacciones del ozono, éste puede 
generarse de forma externa en un ozonizador comercial e introducirlo posteriormente en 
el reactor. El ozono se puede seguir fácilmente durante la reacción porque absorbe 
fuertemente a 253,7 nm, que es una de las líneas del mercurio, aunque también se 
pueden emplear analizadores comerciales de ozono (Finlayson-Pitts y Pitts, 2000).  
 
 
2.2. FOTÓLISIS LÁSER PULSADA Y DETECCIÓN MEDIANTE 
FLUORESCENCIA RESONANTE  
 
 La fotólisis láser pulsada y detección mediante fluorescencia resonante 
(FLP-FR) es una técnica de carácter absoluto que permite el estudio de la cinética en 
fase gaseosa de las reacciones de radicales atmosféricos, como cloro atómico, con 
distintos tipos de compuestos, siguiendo en tiempo real el perfil de decaimiento 
temporal de la concentración de Cl durante el transcurso de la misma (Albaladejo y col., 
2003). Se basa en la producción fotoquímica de cloro atómico, gracias al empleo de un 
láser de excímeros pulsado y al uso de la florescencia resonante como método de 
detección de los átomos de cloro generados. La fotólisis láser pulsada presenta como 
principal ventaja la reducción de la zona de reacción al centro de la célula de reacción, 
minimizando así las posibles reacciones heterogéneas que puedan ocurrir en las paredes 
de la misma. El esquema del sistema experimental empleado se muestra en la figura 2.1 
y consta de las siguientes partes: 
- Sistema de manejo de gases 
- Sistema de fotólisis láser pulsada para generar cloro atómico 
- Célula de reacción, donde entra en contacto el cloro atómico con el 
contaminante estudiado 
- Sistema de excitación mediante lámpara resonante de cloro 
- Sistema de detección de la fluorescencia resonante emitida por el cloro 
atómico 
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Figura 2.1. Sistema de fotólisis láser pulsada y fluorescencia resonante (FLP-FR) utilizado 
 
 
2.2.1. Sistema de manejo de gases 
 
 Este sistema es el que permite la introducción y manejo de los distintos gases 
empleados como reactivos en el experimento. Consta de una línea de vacío diseñada en 
nuestro laboratorio y construida en vidrio Pirex (figura 2.2), con seis de llaves 
(“Young”) las cuales permiten conectar la línea con la célula de reacción, con los 
balones de 10 litros utilizados para hacer las mezclas de reactivos, con las balas o dedos 
utilizados para introducir los reactivos, etc. Todo ello usando tubos de teflón de ¼ 










































Balones de mezclas en He (10 L) 
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    Célula de reacción 
una bomba  de vacío rotatoria de 2 tiempos (Varian DS 402, con capacidad de bombeo 
de 20 m3 h-1), que es la que permite que en la línea se alcance el vacío necesario para el 
funcionamiento del sistema, así como para la correcta manipulación de los gases 
empleados, y que llega hasta presiones de 10-3 Torr. La presión en la línea de vacío se 
controla con tres medidores de presión. Para controlar el intervalo de presiones 
próximas a la atmosférica se utiliza un manómetro de capacitancia (Boc Edwards, 
Barocel 600AB TRANS 1000 Torr), mientras que para presiones de 0 a 10 Torr se 
dispone de otro manómetro de capacitancia (Boc Edwards, Barocel 600AB TRANS 10 
Torr). Finalmente, para las medidas de la calidad del vacío se utiliza un medidor tipo 











Figura 2.2. Línea de vacío. 
 
 
 Dentro del sistema de manejo de gases, hay también que mencionar los 
controladores para la regulación del flujo de las mezclas de reactivos gaseosos que se 
introducen en la célula de reacción (figura 2.3). Cada controlador de flujo es específico 
para cada mezcla de gases utilizados. Uno está unido directamente a la bala de He 
(Kinetics, Unit 7000) y los otros tres a sus correspondientes balones de mezcla. Para la 
mezcla de reactivo, debido a que es una mezcla muy diluida, se emplea el mismo 
modelo de controlador de flujo que para el He; para la mezcla de oxígeno (cuya función 
se explicará más adelante) se utiliza un controlador específico (Kinetics, Unit 7300) y 
para la mezcla de cloro otro controlador específico resistente a la corrosión (Kinetics, 
Unit 7360).  












   Figura 2.3. Controladores de flujo. 
 
 
 Al sistema de manejo de gases se pueden conectar varias balas de gases (He, Cl2, 
N2 y O2), cuatro balones de vidrio (10 L de capacidad) para realizar mezclas de 
reactivos y un quinto para la calibración de los controladores de flujo. Se han empleado 
balas de Cl2 (Praxair, 99.9%), He (Praxair, 99.999%), O2 (Carburos metálicos, 
99.999%) y N2 (Praxair, 99.999%). Los reactivos líquidos utilizados han sido de la 
mayor pureza posible de la casa Sigma-Aldrich. Para realizar las mezclas oportunas, se 
han empleado los cuatro balones de vidrio de 10 L de capacidad mencionados. 
 
 Finalmente, el uso de la línea de vacío de vidrio, combinado con el de los tubos 
de teflón de ¼ pulgada para conectar la línea con otras partes del sistema (controladores 
de flujo, medidores de presión, balones de reactivo, etc.), le da una gran versatilidad al 
sistema de manejo de gases, adoptando una disposición u otra según las necesidades en 
cada momento del experimento. A continuación se describen las distintas 
configuraciones utilizadas. 
 
2.2.1.1. Preparación de las mezclas de gases 
 
 Los reactivos comerciales utilizados son tanto líquidos como gaseosos. En el 
caso de preparar una mezcla de reactivos gaseosos se dispone la línea de vacío con la 
configuración que aparece en la figura 2.4. Se introduce la presión necesaria del gas 
reactivo en el balón de mezcla y posteriormente se completa hasta aproximadamente 
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presión atmosférica con He, dependiendo de la concentración requerida. Finalmente, es 
necesario purificar los reactivos realizando varios ciclos de congelación (con nitrógeno 




















Figura 2.4. Mezcla de gases cuando el reactivo es gaseoso. 
 
 
En el caso de que el reactivo sea líquido, debe poseer la suficiente presión de 
vapor como para poder introducir varios Torr de presión del mismo en el balón de 
mezcla. Los reactivos líquidos se introducen en un dedo, para los cuales existe un 
acoplamiento especial en la línea de vacío (figura 2.5). La desgasificación se realiza, de 
nuevo, con ciclos  de congelación (con nitrógeno líquido) y vacío sobre el dedo frío que 












Figura 2.5. Mezcla de gases cuando el reactivo es líquido. 













2.2.1.2. Calibrado de los controladores de flujo 
 
 Estos dispositivos regulan el flujo abriendo o cerrando un válvula en función de 
la corriente eléctrica que se les aplica (entre 0 y 5 V) desde una fuente de alimentación y 
su correspondiente regulador de voltaje. Al aplicar un potencial de 5 V al regulador de 
flujo, la válvula se abre al máximo, mientras que a 0 V queda completamente cerrada. 
De ese modo, es necesario realizar una calibración para relacionar los voltajes aplicados 
a dichos controladores con el flujo gaseoso que dejan pasar. Para realizar el calibrado de 
un controlador de flujo se dispone el sistema de manejo de gases como se muestra en la 
figura 2.6. Se une un balón de mezcla (10 L) con la línea de vacío, a través de su 
correspondiente controlador de flujo. También se conecta a otro punto de la línea de 



















 El cálculo del flujo real de gas que pasa a través del correspondiente controlador 
de flujo se realiza en base al aumento de presión con el tiempo en la zona de referencia, 
compuesta por el balón de referencia y la línea de vacío, y cuyo volumen es conocido 
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(3748,3 ml). El volumen correspondiente al balón de referencia fue calibrado con agua, 
y el correspondiente a la línea y conducciones de gas se calibró mediante expansiones 
de gas, empleando la expresión PV = P´V´. Así, una vez se tiene la zona de referencia a 
vacío, se procede abriendo el balón de mezcla y fijando un voltaje determinado en el 
controlador de flujo, de forma que el gas fluye hacia la zona de referencia. De este 
modo se sigue el aumento de presión en la misma en función del tiempo, lo cual se 
relaciona con el flujo de gas a través de la siguiente expresión5:  
 












21023,7     [2.1] 
 
donde Vref es el volumen de de la zona de referencia (3748,3 ml), la presión se mide en 
Torr, el tiempo en s y el flujo se obtiene en sccm (cm3 min-1 en condiciones estándar). 
Sustituyendo el valor del volumen de referencia: 
 











F 271   (sccm)    [2.2] 
 
 Así, para cada voltaje aplicado al controlador de flujo es posible calcular un 
valor determinado de flujo sin más que medir la variación de presión en función del 
tiempo y aplicar la expresión [2.2]. De esta forma, es posible realizar una recta de 
calibrado entre voltaje aplicado y flujo obtenido (ver figura 2.7), que se podrá utilizar 
para calcular el flujo de gas que pasa a través del correspondiente controlador durante el 
experimento, y por tanto, calcular las concentraciones de los distintos reactivos. 
 
                                               
5 Para la deducción matemática de la expresión [2.1] ver ANEXO I 
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Figura 2.7. Ejemplo de calibración del controlador de flujo de reactivo para una 





2.2.2. Generación de cloro atómico mediante Fotólisis Láser Pulsada 
 
 En la célula de reacción se genera cloro atómico mediante fotólisis láser pulsada. 
Para ello, se emplea un láser de excímeros XeCl (Lambda Physics, LPX 100). A 
continuación, se describe brevemente el fundamento de los láseres de excímeros y el 
proceso de fotólisis de cloro molecular. 
 
2.2.2.1. Láseres de excímeros 
 
 Los láseres de excímeros comprenden una familia de láseres de características 
similares, muy potentes y que emiten pulsos de radiación ultravioleta que varían desde 
unos pocos ns, hasta varias decenas de ns. La palabra excímero es una contracción de 
las siglas inglesas “excited dimer”. Dentro de esta definición se engloban diferentes 
tipos dímeros o haluros de gases nobles como Xe2, XeCl ó KrF. La molécula de 
excímero en su estado fundamental no es enlazante, mientras que excitada se encuentra 
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en un estado metaestable desde el que puede emitir una banda continua al estado 
fundamental, produciéndose inmediatamente la rápida disociación de la molécula. La 
anchura de la banda de emisión depende de las curvas de energía de los niveles superior 
e inferior, así como de la distribución de los estados excitados de la molécula de 
excímero entre los distintos niveles vibracionales y rotacionales del nivel láser superior 
(Crespo, 1986). 
 
















Figura 2.8. Mecanismo del láser de excímeros (Crespo, 1986). 
1.  
  
 En este trabajo de investigación se ha empleado un láser de excímeros de XeCl 
(λ = 308 nm). En el caso de este haluro de gas noble, el nivel láser superior no se forma 
sólo por la asociación de los iones Xe+ y Cl-, sino que puede formarse también por el 
cruce de este estado iónico con los estados covalentes formados a partir de los átomos 
excitados. Esto es importante, porque permite varios canales de entrada al nivel láser 
superior. Se utiliza una tercera molécula para retirar el exceso de energía del sistema, 
generalmente un gas noble como neón o argón, que frena los electrones de excitación. 
En concreto, nuestro láser de excímeros (Lambda Pysick, LPX 100) emplea una mezcla 
de gases que contiene hidrógeno (0,03%), cloruro de hidrógeno (0,16%), xenón (2,5%) 
y neón como balance.  
 
 El bombeo juega un papel fundamental a la hora de determinar el tipo de proceso 
que conduce mayoritariamente al nivel láser superior. Así, encontramos diferentes tipos 








G(1S) + X(2P) 
G+ (2P) + X- (1S) 
G* + X 
G + X* 
Transmisión láser 
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electrones de alta densidad (miles de A/cm2). El láser de XeCl referido emplea 
descargas de entre 15 y 25 kV para el bombeo, regulables en función de la energía que 
se desee obtener. 
  
2.2.2.2. Fotólisis láser de Cl2 
 
 Como ya se ha comentado, el cloro atómico se genera mediante fotólisis láser 
pulsada a 308 nm, usando un láser de excímeros XeCl según: 
 
    Cl2 + hν (λ = 308 nm) 2 Cl    [2.3] 
 
 La energía del láser medida en la célula de reacción está entre 15 y 30 mJ 
pulso-1. Normalmente, se trabaja a una frecuencia de 10 Hz, esto es, 10 pulsos por 
segundo, por lo que si el flujo de precursor (Cl2) se mantiene constante, la cantidad de 
cloro atómico generado, [Cl]o, se puede estimar mediante la expresión siguiente
6: 
 
    [Cl]o = 5×10
12 λ fλ σλ Φ [Cl2]    [2.4] 
 
donde 5×1012 (nº fotones mJ-1 nm-1) es una constante, λ (nm) la longitud de onda, 
fλ (mJ cm
-2) la fluencia, σλ (cm
2) la sección eficaz de absorción y Φ el rendimiento 
cuántico de fotólisis.  
 
 Para este proceso fotolítico, la sección eficaz de absorción, σλ , es conocida para 
diferentes longitudes de onda y para distintas temperaturas, pudiendo considerarse 
aproximadamente constante en el intervalo de temperatura de trabajo. Así, para 
T = 298 K y λ = 308 nm, tenemos que σ308 = 1,19×10
-19 cm2 (De More y col., 1997). La 
fluencia se define como la energía del haz láser por unidad de área, esto es, fλ = E/S, 
donde la energía del láser suele estar comprendida entre 15 y 30 mJ, y la superficie del 
haz o spot es aproximadamente 3,14 cm2. El rendimiento cuántico para el proceso 
fotoquímico [2.3] se define como el número de átomos de cloro producidos por cada 
fotón absorbido por una molécula de Cl2: 
                                               
6 Para la deducción matemática de la expresión [2.4] ver ANEXO I 




 nº átomos de Cl producidos
nº de moléculas de Cl2 que absorbieron radiación
Φ =   [2.5] 
  
y su valor medido es Φ = 2. Sustituyendo todos estos valores en la ecuación [2.4] queda: 
 
    [Cl]o = 1,17×10
-4 E [Cl2]    [2.6] 
 
donde para estimar la cantidad de cloro atómico formado tras cada pulso, esto es, la 
cantidad de especie reactiva a tiempo cero, sólo hay que conocer la concentración de 
cloro molecular y la energía por pulso del láser, que se determinó empleando un 
medidor de potencia láser (OPHIR, modelo PE50-SH-V2). La concentración de cloro 
molecular en la zona de reacción se calcula mediante la expresión siguiente: 7 
 
   [Cl2] = f  (FM/FT) PT/RT (NA 760×10
-3)   [2.7] 
 
donde la concentración de cloro viene expresada en (moléculas cm-3), f es un factor de 
dilución de la mezcla de cloro (PCl2/PMezcla), FM es el flujo de dicha mezcla que se 
introduce en la célula de reacción, FT se corresponde con el flujo total de gases que 
entran en la célula de reacción, PT es la presión total medida en el interior de la célula de 
reacción, R la constante de los gases, T la temperatura y NA el número de Avogadro. 
 
2.2.3. Célula de reacción 
 
 La célula de reacción es el lugar físico donde se fotoliza el Cl2 para generar Cl 
atómico y donde se produce la reacción entre los átomos de Cl y el contaminante en 
estudio. Está fabricada en vidrio Pyrex con un volumen aproximado de 200 cm3 y doble 
camisa, lo que permite realizar estudios a distintas temperaturas8. En la parte superior de 
dicha célula se acoplan unos inyectores concéntricos, también de vidrio Pyrex, que 
permiten introducir por separado el Cl2 y el COV, evitando reacciones previas. En el 
inyector más interno, existe una doble camisa donde se inserta un termopar para 
                                               
7 Para la deducción matemática de la expresión [2.7] ver ANEXO I 
8 Se emplea polietilenglicol como líquido calefactor y etanol como líquido refrigerante. 
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controlar la temperatura en el interior de la célula. Como puede observarse en el 
esquema de la figura 2.9, la célula de reacción posee cuatro ventanas laterales 
dispuestas en forma de cruz en un mismo plano horizontal y una quinta, perpendicular y 















Figura 2.9. Esquema de la célula de reacción 
 
 
 A través de una de las ventanas se hace pasar el haz del láser de fotólisis y a 
través de otra, dispuesta perpendicularmente a la anterior en el plano horizontal, se 
acopla una lámpara resonante, cuya radiación excita los átomos de cloro generados 
mediante fotólisis. De esta forma, ambos haces luminosos (haz de fotólisis y haz de 
excitación) se cruzan en el centro de la célula, creando una región en la que se genera la 
especie reactiva (Cl) y en la que además se produce la detección de la misma (figura 
2.10). Las otras dos ventanas perpendiculares permiten la salida de la radiación. La 
ventana opuesta a la ventana de entrada del láser se emplea para la medida de la 
potencia del mismo (ver figura 2.10).  
 
Termopar 
Cl2 + O2 
COV + gas de 
baño 
Salida de gases 
Tubo fotomultiplicador 







 La ventana a la que va acoplada la lámpara es de CaF2, que permite el paso de la 
radiación de λ ~ 135 nm. El resto de ventanas que se muestran en la figura 2.9 son de 
cuarzo, que no absorbe en la región de los 308 nm (láser de excímeros). La quinta 
ventana, situada en la parte inferior de la célula perpendicularmente a las otras cuatro, 
permite la detección de la fluorescencia emitida por los átomos de cloro excitados 
previamente mediante la lámpara resonante. Esta ventana va acoplada a una pieza de 
teflón que en su interior dispone de dos lentes plano-convexas de CaF2, que enfocan la 
emisión fluorescente del Cl atómico sobre un tubo fotomultiplicador. Para evitar que el 
oxígeno ambiental absorba la radiación fluorescente del cloro atómico (λ ~ 135 nm) se 





















2.2.4. Detección de cloro atómico mediante Fluorescencia Resonante  
 
 Los átomos de cloro formados por fotólisis de Cl2 son excitados a λ ~ 135 nm 
mediante una lámpara resonante de cloro. Para ello, se emplea una lámpara de 
construcción casera, a través de la cual se hace pasar un flujo de una mezcla gaseosa de 
Cl2 diluido en He (0,2 – 0,3 %), y sobre la que se aplica una descarga de microondas 
con una frecuencia de 2450 MHz y 60 W de potencia, mediante un generador comercial 
(Teratherm-AE). En el interior de la lámpara se disocia el Cl2 generándose átomos de Cl 
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en estado excitado, que al relajarse, producen varias líneas de emisión entre 134,7 y 
139,6 nm. Se trabaja en flujo y con mezclas de Cl2 diluidas en He, para evitar que el 
cloro atómico producido en la lámpara, una vez relajado, pueda absorber la radiación 
que emiten otros átomos de cloro excitados, restando intensidad luminosa a la lámpara 
(Finlayson-Pitts y Pitts, 2000). 
 
 La lámpara de microondas tiene la forma que se indica en la figura 2.11. Está 
construida por completo en vidrio Pirex. Uno de los extremos del tubo está abierto y se 
acopla a la célula de reacción a través de una ventana de CaF2, como ya se ha 
comentado en la sección 2.2.3. Esta ventana evita el intercambio de gases entre la 
lámpara y célula de reacción, pero permite el paso de la radiación UV procedente de la 
emisión del Cl atómico generado en la descarga de microondas. 
 
 Figura 2.11. Lámpara resonante de cloro utilizada. 
 
 
 La fluorescencia resonante emitida por el cloro atómico en la célula de reacción 
se recoge con un tubo fotomultiplicador tipo Solar Blind (Hamamatsu, R6835, para λ 
entre 115 y 200 nm), colocado perpendicularmente a la lámpara de microondas (ver 
figura 2.12). La intensidad de la luz recogida a 135 nm es proporcional a la 
concentración de átomos de Cl en la zona de reacción, de esta forma es posible seguir el 
decaimiento de la concentración de Cl con el tiempo (figura 2.13). 
 
 
Entrada mezcla          
Cl2 / He 
Salida mezcla  
Cl2 / He 
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Descarga microondas 





















Figura 2.12. Esquema del sistema de detección del radical Cl y 




 El tubo fotomultiplicador está unido, a través del zócalo o puente de 
resistencias, a un preamplificador (EG&G Instruments, TV120), que aumenta la 
intensidad de la señal eléctrica unas 200 veces, y a un analizador multicanal (EG&G 
Instruments, T914P), con una memoria interna dividida en 16348 canales, en cada uno 
de los cuales va acumulando los impulsos eléctricos que le van llegando del 
preamplificador. Además, el analizador multicanal posee un discriminador para 
seleccionar el intervalo de voltaje en el que se desea medir. La anchura de cada canal es 
regulable entre 5 ns y 65.535 s, permitiendo seleccionar la escala de tiempo empleado 
en cada experimento. El aparato puede realizar cuantos barridos sean necesarios, siendo 
el tiempo de duración de cada barrido seleccionable entre 20 ns y 109 s, aunque 
nuestros experimentos generalmente se han llevado a cabo en el intervalo de 1 a 
100 ms. Los datos almacenados en cada canal tras un barrido se suman a los datos del 
nuevo barrido, lo cual permite ir acumulando barridos con el fin de minimizar el ruido 
de fondo de la señal. Finalmente, la señal recogida en el analizador multicanal es 
enviada a un ordenador donde se realiza un análisis cinético de la misma.  
 
 























2.2.5. Sincronización temporal 
 
Para sincronizar toda la instrumentación empleada (sistema de fotólisis, 
adquisición de señal, etc.) se dispone del sistema que aparece en la figura 2.14. En 
primer lugar se utiliza un generador de pulsos eléctricos (General Valve Corporation) 
que se emplea para disparar el láser e iniciar la adquisición de señal con el analizador 
multicanal. Dicho generador produce pulsos eléctricos TTL9 con la frecuencia elegida, 
que en nuestro experimento es de 10 Hz. El pulso TTL que inicia el experimento se 
divide en dos, uno que activa el analizador multicanal, con lo que empieza la toma de 
datos (aunque mientras no se active el láser sólo recoge ruido de fondo) y otro que 
activa el láser de excímeros, pasando previamente por un generador de retrasos 
(Berkeley Nucleonics, 500). 
                                               
9 Pulso TTL (Transistor Transistor Logic): Consiste en un pulso eléctrico cuadrado cercano a +5V y de 





Sistemas experimentales                 55 
 
Generador de retrasos  Analizador multicanal  












Figura 2.14. Sistema de sincronización de señal. 
 
 
 El generador de retrasos dispone de cuatro canales de salida, cuyo retraso y 
anchura se controlan digitalmente, permitiendo trabajar tanto en modo interno como en 
modo externo. El generador de retrasos permite que la adquisición de datos comience 
antes de que se produzca el pulso del láser que inicia el experimento con la fotólisis del 
Cl2. De esta forma, es posible recoger la línea base o ruido de fondo que posteriormente 
se resta a la señal. Un esquema del proceso de sincronización y recogida de la señal 




    Figura 2.15. Sincronización temporal del experimento. 
Generador de retrasos 
Comienza la adquisición de datos 
Pulso láser (Se inicia 
la reacción) 
t 
Perfil de decaimiento 
de [Cl] 
Zona de medida del 
ruido de fondo 





t = 0 
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 El retraso se selecciona al principio de cada experimento (generalmente, entre 
0,5 y 5 ms) en función de la escala temporal escogida, asegurándonos que el intervalo 
de tiempo medido de ruido de fondo sea representativo. La escala de tiempos empleada 
en los experimentos va desde 1 a 100 ms. 
 
2.2.6. Análisis de las ecuaciones cinéticas 
  
 Para una reacción elemental bimolecular: 
 
    Cl + COV  Productos    [2.8] 
 
la ecuación de velocidad es de segundo orden: 
 
    v = - d[Cl]/dt = k[COV][Cl]    [2.9] 
 
sin embargo, si la concentración del compuesto orgánico volátil es suficientemente 
grande, con respecto a la de Cl atómico, permanecerá prácticamente constante durante 
la reacción y la ecuación de velocidad del proceso será de pseudo-primer orden: 
 
    - d[Cl]/dt = k*[Cl]     [2.10] 
  
donde  k* = k[COV] ≈ cte. Por otro lado, hay que tener en cuenta que el cloro también 
desaparece de la zona de reacción por difusión, que es un proceso de primer orden cuya 
constante denominamos kdif. Teniendo en cuenta la difusión en la ecuación [2.10] se 
transforma en: 
 
    - d[Cl]/dt = k*[Cl] + kdif[Cl]    [2.11] 
 
de tal forma, que puede definirse una nueva constante, k’, como: 
 
    k´ = k* + kdif = k[COV] + kdif   [2.12] 
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 Finalmente, sustituyendo [2.12] en la ecuación [2.11] e integrando para un 
intervalo de tiempo finito se obtiene la siguiente expresión de tipo exponencial: 
 
[Cl]t/[Cl]o = exp(-k´ t)    [2.13] 
 
Puesto que la intensidad de fluorescencia recogida por el fotomultiplicador es 
proporcional a la concentración de cloro atómico (I α [Cl]), la expresión [2.13] puede 
escribirse: 
 
    It/Io = [Cl]t/[Cl]o = exp(-k´ t)    [2.14] 
 
 Esta ecuación en forma logarítmica nos permite determinar k´ de la pendiente de 
la represenación de LnIt frente a t: 
 
    Ln It = -k´t + Ln Io     [2.15] 
  
 Para el cálculo de la constante de difusión del Cl, kdif, se realizan experimentos 
en ausencia de reactivo ([COV] = 0). Así, si tenemos en cuenta la expresión [2.12], en 
ausencia de COV, nos queda que k´= kdif, siendo posible calcular kdif mediante la 
expresión: 
 
    (Ln It)[COV]=0 = (-kdif t + Ln Io)[COV]=0   [2.16] 
  
 Una vez conocido el valor de kdif, se realizan varios experimentos a distintas 
concentraciones de COV, obteniéndose los correspondientes valores para k´. Lo cual 
nos permitirá obtener la constante de velocidad de segundo orden, k, como pendiente de 
la representación de k´ frente a [COV], según la expresión [2.12]. 
 
2.2.7. Procedimiento experimental 
 
 Una vez realizadas las mezclas de gases y los correspondientes calibrados de los 
controladores de flujo, se puede llevar a cabo un experimento cinético mediante el 
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sistema experimental descrito. Para ello, se configura el sistema como se indica en la 
figura 2.16. Mediante los correspondientes controladores se regulan los flujos de helio 
(gas portador), y de las mezclas de cloro y de oxígeno. Por otro lado, la presión en la 
célula de reacción se regula mediante una válvula de aguja a la salida de la misma. Así, 
en las condiciones de trabajo habituales, las concentraciones estimadas de Cl atómico 
fotolizado están entre 2×1011 y 7×1011 átomos cm-3 y de oxígeno, entre 1×1016 y 












Figura 2.16. Disposición del sistema durante un experimento de cinética. 
 
 
La presencia de oxígeno es necesaria para evitar posibles vías de regeneración 
de Cl atómico que modifiquen los perfiles de decaimiento de la concentración de Cl 
atómico en la célula de reacción. Así, para una reacción de sustracción de hidrógeno, 
entre un hidrocarburo volátil y Cl atómico: 
 
    RH + Cl  R· + HCl     [2.17] 
 
la posible vía regenerativa de Cl atómico se corresponde con: 
 








Mezclas de gases 
  Válvula de aguja 
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No obstante, esta vía se puede hacer despreciable gracias a que la reacción del radical R· 
con oxígeno, según [2.19], generalmente es más rápida que la vía [2.18] y no interfiere 
con la reacción [2.17]. 
 
     R· + O2  RO2·    [2.19] 
 
Una vez se han regulado los flujos de las mezclas de cloro y oxígeno se 
determina la constante de difusión (kdif), en ausencia de reactivo, como se ha comentado 
en el epígrafe anterior. Un perfil típico de decaimiento temporal de la concentración de 
Cl por difusión aparece recogido en la figura 2.17. Posteriormente, se determina la 
constante k´ para varias concentraciones de reactivo. En la figura 2.17 se recoge 
también un perfil de decaimiento temporal de la concentración de Cl por reacción con 
un COV. Finalmente, procediendo de forma similar se puede estudiar la dependencia de 




Figura 2.17. Ejemplos de un perfil de decaimiento de la [Cl] correspondiente a un proceso de difusión y 
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2.3. FOTÓLISIS CONTINUA EN CÁMARA DE SMOG Y DETECCIÓN 
MEDIANTE FTIR 
 
 La fotólisis continua en cámara de smog y detección mediante FTIR es una 
técnica cinética relativa. Como ya se comentó en el epígrafe 2.1, las técnicas cinéticas 
relativas son aquéllas en las que el cálculo de la constante de velocidad de la reacción 
estudiada, entre un radical y un compuesto determinado, se hace por comparación con 
otra constante de velocidad conocida de la reacción del mismo radical con otro reactivo 
(compuesto de referencia). De ese modo, durante la reacción, las concentraciones del 
compuesto estudiado y del compuesto de referencia se siguen mediante FTIR. Una de 
las principales ventajas de esta técnica es que también es posible la detección de 
productos de reacción mediante FTIR. 
 
 En la figura 2.18 se muestra un esquema del sistema experimental (Ballesteros y 
col., 2007). Éste consta de las siguientes partes: 
- Sistema de manejo de gases 
- Sistema de fotólisis continua mediante lámparas halógenas para generar cloro 
atómico 
- Cámara de smog o cámara ambiental, donde se lleva a cabo la reacción estudiada 













Figura 2.18. Sistema de fotólisis continua en cámara de smog y detección mediante FTIR. 
Sistema de manejo de gases 
Cámara de smog y 
sistema de fotólisis 
Sistema de detección 
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2.3.1. Sistema de manejo de gases 
 
 El sistema de manejo de gases está compuesto por una línea de vacío de acero 
inoxidable, como la que aparece en la figura 2.19. Dicha línea de vacío dispone de dos 
cilindros o balines de distinta capacidad (70,0 y 1232,3 cm3) para cargar los reactivos 
en la cámara de smog. A dichos cilindros se conectan dos medidores capacitivos (Varian 
Ceramicel, para medidas hasta 100 Torr y MKS Baratron para medidas hasta 1000 Torr) 
que permiten controlar la presión de reactivo que se introduce en la cámara de smog. Al 
final de la línea hay conectada una bomba de vacío (Varian DS 402) con una capacidad 












Figura 2.19. Línea de vacío acoplada a la cámara de smog. 
 
  
 Finalmente, si los reactivos son líquidos, antes de cargarlos en los balines es 
necesario desgasificarlos realizando varios ciclos de congelación y vacío, utilizando 
nitrógeno líquido. 
 
2.3.2. Cámara de smog y sistema de fotólisis 
  
 La cámara de smog es una cámara de vidrio Pyrex de unos 16 L de volumen 
donde se introducen, en las concentraciones adecuadas, el COV cuya reactividad se 
desea estudiar, un precursor adecuado para generar radicales, el compuesto de 
Cilindros para 
cargar reactivos 
Medidores de presión 
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referencia y un gas inerte o aire puro como gas de baño para controlar la presión (figura 
2.20). Ésta es una técnica estática, en la que la generación de radical Cl se hace 
mediante fotólisis continua con cuatro lámparas halógenas (Philips TL-K 40W) de 
longitud de onda comprendida entre 300 nm y 460 nm, empleando Cl2 como precursor, 
aunque también es posible el uso de otros precursores como cloruro de tionilo (SOCl2) o 
cloruro de tricloroacetilo (CCl3(CO)Cl). 
 
 La cámara de smog es una célula multipaso que dispone de tres espejos 
recubiertos de plata (con un coeficiente de reflexión superior al 99%), los cuales, 
cuando están correctamente alineados, permiten que tras múltiples reflexiones el haz 
infrarrojo del sistema de detección tenga un paso óptico de aproximadamente 96 m. Las 
ventanas de entrada y salida de la cámara de smog, para la radiación IR, son de KBr. 












Figura 2.20. Cámara de smog 
 
 
2.3.3. Sistema de detección 
 
 Para la detección y seguimiento temporal de la concentración de los reactivos y 
los productos durante la reacción, la cámara de smog lleva acoplado un 
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Nicolet). La radiación, procedente de la fuente de infrarrojo, atraviesa la cámara de 
smog y a la salida de la célula se recoge en un detector MCTA (detector de telururo de 
mercurio y cadmio), que permite obtener el correspondiente espectro de infrarrojo 
(ν = 4000 – 650 cm-1). Los espectros se recogen como suma de 64 barridos a una 
resolución instrumental de 1 cm-1. 
 
2.3.4. Análisis de las ecuaciones cinéticas 
 
 Las constantes de velocidad se determinan en base a la variación temporal de la 
concentración del COV estudiado, respecto de la variación de concentración del 
compuesto de referencia R, al reaccionar ambos con cloro atómico: 
 
   COV + Cl  Productos  (k)   [2.20] 
   R + Cl  Productos    (kref)   [2.21] 
 
Las ecuaciones de velocidad de segundo orden para ambas reacciones son: 
 
  
[ ] [ ] [ ]ClCOVk
dt
COVd
=−  ;  
[ ] [ ] [ ]ClRk
dt
Rd
ref=−   [2.22] 
 
donde [COV] es la concentración del reactivo estudiado, [R] la concentración del 
compuesto de referencia, [Cl] la concentración de átomos de cloro, k la constante de 
velocidad de segundo orden que se quiere determinar y kref la correspondiente del 
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Dividiendo una ecuación entre la otra queda del siguiente modo: 
 









COV 0ln0ln =     [2.24] 
 
donde, [Cl] y t se simplifican de la ecuación. Así, para determinar la constante de 
velocidad k, sólo será preciso conocer la concentración del COV estudiado y de la 
especie de referencia R, para un determinado tiempo de reacción. No obstante, la 
magnitud que se mide por espectroscopía FTIR no es directamente la concentración de 
los reactivos, sino la absorbancia. El área integrada de una determinada banda del 
espectro IR será proporcional a la concentración del reactivo seguido, por lo que la 
ecuación anterior podría expresarse como: 
 










0)(ln =    [2.25] 
 
donde A(COV) y A(R) son las áreas de las bandas de IR del COV estudiado y del 









0)(ln  se obtiene la relación k/kref, según la ecuación [2.25]. 
De ahí se determina la constante de velocidad, k, puesto que kref es conocida. En 
general, son convenientes relaciones de k/kref próximas a la unidad, lo que indicará que 
el COV estudiado y el compuesto de referencia R reaccionan con una velocidad similar. 
Por el contrario, si sus velocidades de desaparición son muy diferentes, puede ocurrir 
que uno de los dos se agote sin que el otro haya disminuido apreciablemente su 
concentración. 
 
 A la hora de realizar un estudio cinético es necesario tener en cuenta las posibles 
pérdidas de reactivo y compuesto de referencia por fotólisis o por deposición sobre las 
paredes de la cámara de reacción. También hay que considerar la llamada química 
secundaria o química oscura que son las posibles reacciones, a parte de la [2.20] y 
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[2.21], que pueden estar afectando a la concentración del reactivo o del compuesto de 
referencia. Un ejemplo común de química secundaria es la reacción directa del 
precursor, Cl2, con el COV estudiado o con el compuesto de referencia R. La aparición 
de bandas de IR correspondientes a algún producto de reacción, en la región de la banda 
empleada para seguir al COV o al compuesto de referencia R, también puede ser una 
importante fuente de error.  
 
 Para cuantificar la pérdida por deposición sobre las paredes de la célula, se 
introduce el COV estudiado o el compuesto de referencia en la cámara de smog en 
condiciones de oscuridad y se sigue la posible pérdida de intensidad de alguna de sus 
bandas. Por otro lado, si se introducen conjuntamente el COV estudiado, el compuesto 
de referencia y el precursor de cloro atómico en condiciones de oscuridad en la cámara 
de smog, pueden observarse también las posibles pérdidas por reacción entre dichos 
compuestos. Igualmente, para determinar la pérdida por fotólisis se introduce el 
compuesto de interés y se sigue la posible disminución de alguna de sus bandas en 
condiciones de irradiación. Así, tanto la pérdida de reactivo por deposición sobre las 
paredes, como la pérdida por fotólisis, son procesos de primer orden cuya constante 
llamamos k* y k*ref. Si se tiene en cuenta este proceso en las correspondientes 
ecuaciones de velocidad [2.22] quedan:  
  
[ ] [ ] [ ] ][* COVkClCOVk
dt
COVd
+=−  ; 
[ ] [ ] [ ] ][* RkClRk
dt
Rd
refref +=−  [2.26] 
 







COV t )(ln *
0









+−=  [2.27] 
 
Dividiendo una ecuación entre la otra se llega a la ecuación [2.28], la cual ya incorpora 
la nueva constante, k*, y depende del tiempo de reacción: 
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0)(ln   [2.28] 
    
 No obstante, para los compuestos estudiados en este trabajo se observó que tanto 
las pérdidas de reactivo por fotólisis como por deposición sobre las paredes de la 
cámara, eran despreciables. Tampoco se han observado pérdidas apreciables de los 
reactivos por química oscura. Por tanto, la ecuación empleada para el análisis cinético 
de los distintos experimentos fue la [2.25], en lugar de la [2.28]. 
 
2.3.5. Detección y cuantificación de productos de reacción mediante FTIR 
 
 Además de los estudios cinéticos, también es posible llevar a cabo estudios de 
productos de reacción. Se pueden determinar productos primarios, formados en las 
primeras etapas de la reacción, y productos secundarios, formados por degradación de 
los anteriores.  
 
 Para la identificación de un producto de reacción, se han conocer sus principales 
bandas de absorción IR a partir de la bibliografía o realizar en la propia cámara de smog 
un espectro de referencia de dicho compuesto. En la figura 2.21 se recogen, a modo de 
ejemplo, los espectros inicial y final (2 horas) de la reacción de 2,3-dimetil-2-butanol 
con Cl en presencia de óxidos de nitrógeno. Además se recoge el espectro de referencia 
de la acetona, uno de los productos de reacción esperados, que ha sido realizado en la 
propia cámara de smog. Como puede observarse, las bandas de IR del espectro de 
referencia de la acetona (en color verde) también aparecen en el espectro de 2 horas de 
reacción (en rojo). Por tanto, la acetona sería uno de los productos formados en dicha 
reacción. 
 
 Para la cuantificación de los productos de reacción se realizan una serie de 
espectros de IR en la cámara de smog del compuesto que se desea cuantificar a distintas 
concentraciones conocidas. Posteriormente, se llevan a cabo las correspondientes rectas 
de calibrado representando el área integrada de una determinada banda de absorbancia 
del espectro de IR frente a la concentración de dicho producto.  
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 2,3-dimetil-2-butanol + Cl2 + NO
 2,3-dimetil-2-butanol + Cl
2
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Figura 2.21. Espectros inicial (en negro) y tras 2 horas (en rojo) de la reacción de 
2,3-dimetil-2-butanol (10,8 ppm) con Cl (8,2 ppm de Cl2) en presencia de óxidos de 
nitrógeno (8,2 ppm de NO) y aire sintético. En verde, espectro de referencia de la 
acetona (8,46 ppm) realizado en aire sintético. 
  
 
2.3.6. Determinación de productos de reacción por derivatización con 2,4-DNPH y 
análisis con HPLC 
 
 En este trabajo se ha desarrollado una novedosa metodología para determinar los 
productos aldehídicos y cetónicos de las reacciones de los alcoholes con radical Cl. A la 
salida de la cámara de smog se colocaron una serie de cartuchos comerciales de 
2,4-dinitrofenilhidracina (2,4-DNPH) adsorbida sobre gel de sílice (Supelco, LpDNPH 
S10L Cartridge; figura 2.22). La 2,4-DNPH, en medio ácido (ácido sulfúrico) y disuelta 
en una mezcla de agua y etanol (en proporción 1:3), reacciona selectivamente con 
aldehídos y cetonas, según la reacción [2.29], para dar lugar a las dinitrofenilhidrazonas 





























Figura 2.22. Cartucho comercial de 2,4-DNPH 
 
 
 Posteriormente, mediante cromatografía líquida de alta resolución (HPLC) es 
posible separar las distintas dinitrofenilhidrazonas derivadas, que posteriormente son 
identificadas y cuantificadas por espectroscopía de absorción UV-Vis, debido a que son 
compuestos que presentan intensas bandas de absorción en dicha región del espectro. 
Para ello, se ha empleado un HPLC (Varian, Inc.), compuesto por una bomba 
cuaternaria (modelo Pro-Star) que permite trabajar con cuatro disolventes distintos y 
gradiente de concentraciones de la fase móvil, una columna cromatográfica Microsorb-5 













Figura 2.23. Cromatógrafo HPLC empleado en este trabajo. 
 
 
 El contenido de los cartuchos de 2,4-DNPH se eluye con acetonitrilo (3 mL) y se 
inyectan 20 µl en el equipo HPLC, utilizando un inyector Rheodyne manual. Para la 
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separación de las dinitrofenilhidrazonas derivadas se utiliza el gradiente de disolventes 
propuesto en diferentes métodos oficiales: 10 
 
Disolvente    Tiempo 
60% acetonitrilo; 40% agua   0 minutos 
60% acetonitrilo; 40% agua  30 minutos 
75% acetonitrilo; 25% agua  50 minutos 
100% acetonitrilo   55 minutos 
100% acetonitrilo   65 minutos 
60% acetonitrilo; 40% agua  75 minutos 
  
 La identificación de las 2,4-dinitrofenilhidrazonas derivadas se ha llevado a 
cabo por comparación del espectro UV de cada pico cromatográfico, con espectros UV 
obtenidos a partir de patrones certificados (Supelco). La cuantificación se realiza 
mediante espectroscopía de absorción a 360 nm, que es donde estos compuestos 
presentan su máximo de absorción. Para ello, se han realizado una serie de rectas de 
calibrado como las de la figura 2.24, realizadas a partir de disoluciones de distinta 
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Figura 2.24. Rectas de calibrado empleadas para la cuantificación de 
formaldehído, acetaldehído y 1-propanal derivatizados con 2,4-DNPH. 
 
                                               
10 Método EPA 8315A, procedimiento 2.  
11 Compendium Method EPA TO-11A 
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 En los experimentos realizados en la cámara de smog, se han empleado 
concentraciones de Cl2 varias veces menores que de reactivo y durante cortos tiempos 
de reacción, para obtener información exclusiva sobre los productos primarios de la 
reacción. A tiempos más largos, la concentración de productos primarios aumenta, y 
éstos pueden llegar a competir con el reactivo en su reacción con cloro atómico, por lo 
que los porcentajes de productos primarios pueden variar con el tiempo de reacción. En 
la figura 2.25 se presenta un ejemplo de un cromatograma de los productos de reacción 
derivatizados en la reacción de 1-butanol con cloro atómico. En dicho cromatograma 





Figura 2.25. Cromatograma de los productos derivatizados con 2,4-DNPH de la reacción de 1-butanol 
con cloro atómico. Las condiciones de la reacción ha sido: T = 298 K, P = 760 Torr, tiempo de reacción = 
50 minutos, [Cl2] = 4,1 ppm, [1-butanol] = 18,3 ppm y aire sintético como gas portador. 
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 También se han realizado ensayos destinados a detectar productos de reacción en 
el sistema absoluto de FLP-FR. Para ello, se colocaron los cartuchos de 2,4-DNPH a la 
salida de la célula de reacción, de forma que el flujo de gas evacuado de la célula de 
reacción pasara de forma continua a través de los mismos. No obstante, en las primeras 
pruebas realizadas, no se logró detectar ningún producto de reacción, salvo uno 
correspondiente a la reacción del precursor, Cl2, con  2,4-DNPH. Para evitar este 
inconveniente, se emplearon cartuchos de carbón activo (Supelco, Qazi-Ketchum 
Adsorbent Tubes 700/390mg) para adsorber los distintos productos de reacción (figura 
2.26). Dichos productos se extrajeron con etanol frío y se hicieron reaccionar con 
2,4-DNPH en medio ácido. El precipitado obtenido se disuelve en acetonitrilo, se filtra 
y analiza mediante HPLC (Uchiyama y col., 2006). Con esta nueva metodología sí se ha 
conseguido detectar productos aldehídicos y cetónicos de reacción, pero no se ha 
logrado que los porcentajes de los productos detectados fueran reproducibles. 
 
 
Figura 2.26. Cartuchos de carbón activo. 
 
 
 La 2,4-DNPH se ha empleado con éxito en estudios de productos de combustión 
de motores diesel y gasolina, aunque su aplicación al estudio de productos de reacciones 
de interés atmosférico es aún muy reducida. El único trabajo relacionado es un estudio 
sobre la determinación de productos de oxidación de la reacción del radical OH con los 
terpenos α-pineno y β-pineno en presencia de óxidos de nitrógeno. En dicho trabajo, 
realizado a presiones entre 50 y 100 Torr, se dispone a la salida de un reactor de flujo 
rápido una trampa de nitrógeno líquido para atrapar los productos de reacción. La 
trampa ya lleva incorporada 2,4-DNPH en medio ácido para derivatizar los productos 
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 La aplicación de la mecánica cuántica a los problemas de la química constituye 
la Química Cuántica. Los químico físicos utilizan la mecánica cuántica para calcular, 
con ayuda de la mecánica estadística, propiedades termodinámicas de los gases; para 
interpretar espectros moleculares, lo que permite la determinación experimental de 
propiedades moleculares; para calcular propiedades moleculares teóricamente; para 
calcular propiedades de estados transición de las reacciones químicas, lo que permite 
estimar las constantes de velocidad; para comprender las fuerzas intermoleculares; y 
para estudiar el enlace en los sólidos (Levine, 2001). 
 
 En el ámbito de las reacciones atmosféricas, la química cuántica constituye una 
interesante herramienta a la hora de predecir mecanismos de reacción, a través de 
cálculos del perfil energético de los caminos por los que transcurren las mismas. 
Además, proporciona el esquema teórico necesario con el que racionalizar los diferentes 
efectos electrónicos, estéricos, etc., que explicarían tales rutas.  
 
 Los resultados teóricos obtenidos vendrán, pues, a complementar los estudios 
cinéticos, dinámicos y de productos a la hora abordar el estudio de cada una de las 
reacciones de este trabajo. 
 
 
3.1. FUNDAMENTOS MECANO-CUÁNTICOS 
 
 Los estados estacionarios {Ψ} de una molécula se obtienen como soluciones de 
la ecuación de Schrödinger independiente del tiempo: 
 
     H E
∧




es el operador hamiltoniano y E la energía del sistema asociada al estado 
{Ψ}, obtenida como valor propio del operador hamiltoniano. El hamiltoniano no 
relativista independiente del tiempo para una molécula con i electrones y m núcleos 
viene dado por la expresión: 
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Donde los dos primeros términos representan las energías cinéticas electrónica y 
nuclear, respectivamente, y los restantes representan las energías de interacción núcleo-
electrón, electrón-electrón y núcleo-núcleo, respectivamente. Puesto que los núcleos son 
muchos más pesados que los electrones, una primera aproximación consiste en 
considerar a éstos moviéndose en el campo de los núcleos fijos. Por ello, el término de 
energía cinética nuclear se puede despreciar y el término de repulsión nuclear puede 
considerarse constante, para una configuración nuclear dada. Los demás términos de Ĥ  
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   [3.3] 
 
 
Las soluciones a la ecuación de Schrödinger elec elec elec elecĤ = EΦ Φ  son las 
funciones de onda electrónicas Φelec=Φelec({ri};{RA}) que depende explícitamente de las 
coordenadas electrónicas {ri} y paramétricamente de las coordenadas nucleares {RA}, 
como también depende la energía Eelec=Eelec{RA}, siendo la energía total la suma de ésta 
y la energía de repulsión nuclear constante: 








= +∑∑      [3.4] 
   
Dicha energía total representa el potencial en el que se mueven los núcleos. Esta 
aproximación se conoce como de Born-Oppenheimer y aunque permite factorizar el 
problema molecular en dos, nuclear y electrónico, la ecuación de ondas electrónica a la 
que se llega no puede ser resuelta de forma exacta debido a los términos de interacción 
electrón-electrón del hamiltoniano, que no permiten que la ecuación sea separable en 
ningún sistema de coordenadas, quedando integrales con varias incógnitas. Es por ello, 
por lo que se emplean métodos aproximados para la resolución de dicha ecuación, como 
son el método variacional y el método de perturbaciones (Levine, 2001). 
 
Metodología teórica                  77               
 
3.1.1. Teoría Variacional 
 
 Dado un sistema cuyo operador hamiltoniano es independiente del tiempo, y 
cuyo valor propio de energía más bajo es E1, si φ es cualquier función propia 
dependiente de las coordenadas del sistema, normalizada12, que se comporta bien y que 
satisface las condiciones límite de problema, entonces: 
 
     * 1H d Eϕ ϕ τ
∧
≥∫     [3.5] 
 
 De modo que, el teorema de variaciones nos permite calcular un límite superior 
a la energía del estado fundamental del sistema. Para obtener una buena aproximación a 
la energía del estado fundamental, E1, utilizamos diferentes funciones variacionales de 
prueba, φ, y buscamos aquélla que proporcione el valor más bajo de la integral 
variacional, [3.5]. Si conociésemos la función de onda verdadera, ψ1, para el estado 
fundamental del sistema estudiado, podríamos calcular el valor exacto de energía, E1, 
para dicho estado. No obstante, la integral variacional se aproxima a E1, de forma 
mucho más rápida que la función prueba, φ, se aproxima a la función de onda 
verdadera, ψ1, siendo posible conseguir una aproximación muy buena para la energía 
usando una función prueba relativamente mala. 
 
 Lo que se hace en la práctica es introducir varios parámetros en la función de 
prueba, φ, y variar entonces dichos parámetros de forma que se minimice la integral 
variacional. El éxito del método de variaciones dependerá de la habilidad que tengamos 
para elegir una buena función prueba (Levine, 2001). 
 
 Es interesante puntualizar que el método variacional también puede extenderse a 
otros estados distintos del fundamental: 
 
                                               
12 Las funciones se dicen que están normalizadas cuando cumplen que * 1dϕ ϕ τ =∫ , por tanto, si las 
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 si  * * *1 2 ... 0kd d dψ ϕ τ ψ ϕ τ ψ ϕ τ= = = =∫ ∫ ∫   [3.6] 
 
 
3.1.2. Teoría de Perturbaciones 
 
 Considerando un sistema con un hamiltoniano independiente del tiempo, H
∧
, 
para el cual no podemos resolver la ecuación Schröndinger, la teoría de perturbaciones 
parte de suponer un hamiltoniano de orden cero, 0H
∧
, ligeramente diferente al 
hamiltoniano real, H
∧
, para un sistema cuya ecuación de Schröndinger tenga solución 
exacta: 
 
    0 (0) (0) (0)n n nH Eϕ ϕ
∧
=      [3.7] 
 
donde al sistema con hamiltoniano 0H
∧
 lo llamaremos sistema sin perturbar, (0)nE  y 
(0)
nϕ  
son las denominadas energías sin perturbar y función de onda sin perturbar del estado 
n, respectivamente; mientras que el sistema con hamiltoniano H
∧
 será el sistema 




    0H H Hλ
∧∧ ∧
′= +      [3.8] 
 
Además, se introduce un factor λ, que es cero para el sistema sin perturbar; cuando 
aumenta, lo hace también la perturbación y cuando λ = 1 la perturbación se ha aplicado 
totalmente. 
 
Los tratamientos perturbativos cuando se trabaja con niveles de energía 
degenerados y no degenerados son diferentes. La ecuación de Schröndinger para un 
estado perturbado no degenerado es: 
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0( )n n n nH H H Eϕ λ ϕ ϕ
∧∧ ∧
′= + =    [3.9]  
 
donde φn es la función de onda perturbada no degenerada en que se convierte φn
(0) tras 
aplicar dicha perturbación. De igual manera, En también es la energía del sistema 
perturbado. Puesto que el hamiltoniano de esta ecuación depende del parámetro λ, la 
función propia, φn, y su valor propio, En, también dependerán de dicho parámetro
13. Se 
desarrollan ambos en serie de Taylor de potencias de λ:14 
 
   ...... )()2(2)1()0( +++++= kn
k
nnnn ϕλϕλλϕϕϕ    [3.10] 




(k) son las correcciones de orden k de la función de ondas y de la 
energía, respectivamente, mientras que φn
(0) y En(0) son las correspondientes funciones 
de onda y energía sin perturbar a las que las ecuaciones [3.10] y [3.11] tienden cuando λ 
tiende a cero. Por otro lado, suponiendo que las series [3.10] y [3.11] convergen cuando 
λ = 1, cabe esperar que, para una perturbación pequeña, sea suficiente con tomar los 
primeros términos de estas series para obtener una buena aproximación a la energía y la 
función de onda verdaderas. 
 
 Para una función de onda sin perturbar, φn
(0), que esté normalizada, se cumple 
que <φn
(0)| φn
(0)> = 1. Por otro lado, para la función de onda verdadera, φn, se impone la 
condición <φn
(0)| φn> = 1. Esta condición, que se denomina normalización intermedia, 
simplifica notablemente el desarrollo y no altera la energía de la ecuación de 
Schröndinger. Tras imponer dicha condición la ecuación queda: 
 
...1 )2()0(2)1()0()0()0( +++= nnnnnn ϕϕλϕϕλϕϕ   [3.12] 
 
                                               
13 φn = φn (λ,q) y En = En (λ), donde q denota las coordenadas del sistema 

































;   k = 1,2,… 
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Teniendo en cuenta que la función de onda sin perturbar estaba normalizada 
(<φn
(0)| φn
(0)> = 1), y que la ecuación [3.12] es válida para todos los valores de λ 
comprendidos entre 0 y 1, se deduce que: 
 
0)1()0( =nn ϕϕ ;   0
)2()0( =nn ϕϕ ; …    [3.13] 
 
Sustituyendo las ecuaciones [3.10] y [3.11] en la ecuación de Schröndiger 
perturbada [3.9], y teniendo en cuenta que según [3.13], cuando se emplea la 
normalización intermedia las correcciones de orden k de la función de onda son 
ortogonales a φn














ϕϕλϕϕλϕ  [3.14] 
 
Además, puesto que las series convergen adecuadamente, para que cada una de 
las series que están a ambos lados de la ecuación [3.14] sean iguales para todos los 
valores de λ, se ha de cumplir que los coeficientes de potencias similares de λ en ambas 
series sean iguales. De ese modo, cuando se igualan los términos con coeficientes λ0, se 
obtiene la ecuación de Schröndinger del sistema sin perturbar, mientras que si se igualan 




nnnnn EEHH ϕϕϕϕ +=+′
∧∧
    [3.15] 
 
La energía, En, se obtiene como la suma de la energía sin perturbar, En
(0), y la corrección 






′+=+≈    [3.16] 
 
La función de onda, φn, también queda como suma de la función de onda sin perturbar, 
φn
(0) y la corrección de primer orden a la energía: 


















+≈      [3.17]  
 
donde la función de onda degenerada, φn
(1), fue desarrollada en términos del conjunto 
ortogonal completo formado por las funciones propias sin perturbar, φm
(0), del operador 
hermítico 
∧
0H . 15  
 
 De igual manera, se pueden realizar correcciones de la energía y la función de 
ondas de órdenes superiores a uno. También, es posible trabajar con niveles de energía 
degenerados empleando conjuntos de funciones de onda linealmente independientes, 
aunque los cálculos se complican notablemente (Levine, 2001). 
 
 
3.2. MÉTODOS TEÓRICOS AB INITIO 
 
 Las cuatro aproximaciones más importantes para calcular propiedades 
moleculares son: los métodos ab initio, los métodos semiempíricos, el método del 
funcional de la densidad y el método de la mecánica molecular. 
 
 Los métodos mecanocuánticos moleculares semiempíricos usan un hamiltoniano 
más simple que el hamiltoniano molecular correcto, y emplean parámetros cuyos 
valores se ajustan para concordar con los datos experimentales o con los resultados de 
cálculos ab initio. En contraste, un cálculo ab initio (del término latino desde el 
principio) usa el hamiltoniano correcto, y no emplea otros datos experimentales que no 
sean los valores de las constantes físicas fundamentales. 
 
 El método del funcional de la densidad no intenta calcular la función de onda 
molecular, sino que calcula la densidad de probabilidad electrónica molecular, ρ, y 
calcula la energía electrónica molecular a partir de ρ. Por su parte, el método de la 
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mecánica molecular no es un método mecanocuántico, y no emplea un operador 
hamiltoniano, ni funciones de onda moleculares. En lugar de ello, visualiza la molécula 
como un conjunto de átomos que se mantienen unidos por enlaces, y expresa la energía 
molecular en términos de constantes de fuerzas de flexión y tensión de los distintos 
enlaces, y otros parámetros. 
 
 En el presente trabajo, únicamente se han empleado métodos ab initio. A 
continuación, se describe brevemente el fundamento teórico de los distintos métodos 
utilizados, así como, las funciones de base de uso más común. 
 
3.2.1. El método de Hartree-Fock (HF) 
 
 La función de ondas más sencilla que puede ser usada para describir el estado 
fundamental de un sistema con N electrones, y que satisface el principio de 


























 es un factor de normalización y )(NNχ  los correspondientes 
espín-orbitales. 
 
 De acuerdo con el principio variacional, la mejor función de onda es aquella que 
minimiza la energía electrónica, según la ecuación [3.5]. Así, si se minimiza la energía 
respecto al conjunto de espín-orbitales en que se ha expresado la función de ondas 
(ecuación [3.18]), se obtiene una pseudoecuación de valores propios, llamada ecuación 
de Hartree-Fock, la cual determina cuáles son los espín-orbitales óptimos: 
 
     iiiif χεχ =ˆ      [3.19] 
                                               
16 En el tratamiento aproximado no relativista, el espín se introduce expresando la función de onda, χi, 
como el producto de la función espacial (el orbital hidrogenoide, que es función de 3 coordenadas 
espaciales) y una función de espín que puede ser α o β.  
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donde if̂ es un operador monoelectrónico efectivo llamado operador de Fock, iε  son los 
correspondientes valores propios asignables a las energías orbitales y iχ  son las 
funciones propias del operador de Fock, y constituyen su conjunto canónico. Una 
trasformación unitaria de los orbitales permite diagonalizar la matriz de energías. 
 
 El operador de Fock tiene la forma: 
 







))(ˆ)(ˆ(ˆˆ      [3.20] 
 
donde ĥ  es un operador hamiltoniano monoelectrónico que sólo tiene en cuenta la 
energía cinética y la atracción electrón-núcleo, mientras que Ĵ y K̂  son operadores de 
Coulomb e intercambio, respectivamente, y representan un potencial promedio 
experimentado por el electrón a consecuencia de la presencia de otros electrones. Así, la 
esencia de la aproximación de Hartree-Fock es reemplazar el complicado problema de 
N electrones por un problema en el que la repulsión interelectrónica se trata de forma 
promediada. Los operadores de Coulomb y de intercambio son operadores 
monoelectrónicos efectivos, es decir, el campo visto por un electrón depende de los 
espín-orbitales de los otros electrones. Así pues, el operador de Fock depende de sus 
funciones propias, y por extensión, la expresión [3.19] no es lineal y debe ser resuelta 
de forma iterativa. 
 
El procedimiento de resolución de la ecuación de Hartree-Fock se conoce como 
el Método del Campo Autoconsistente o SCF (del inglés Self Consistent Field Method). 
Se parte de un conjunto de espín-orbitales, se construyen los operadores, se resuelve la 
ecuación de valores propios y se itera el proceso hasta la convergencia. Dependiendo de 
la forma de los espín-orbitales, se puede clasificar el método de Hartree-Fock en tres 
modalidades, según si se adoptan o no restricciones de espín. 
 
a) Método HF restringido o RHF (del inglés Restricted Closed-Shell Hartree-
Fock). Cada pareja de electrones α y β se obliga a que compartan la misma 
función espacial. 
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b) Método de HF no restringido o UHF (del inglés Unrestricted Open-Shell 
Hartree-Fock). En este caso cada electrón α y β poseen una función espacial 
diferente. 
 
c) Método HF restringido de capa abierta o ROSHF (del inglés Restricted 
Open-Shell Hartree-Fock). Es un caso intermedio en el cual se mantiene la 
restricción de la función espacial para parejas de electrones α y β, pero trata 
de forma no restringida a los electrones desapareados. 
 
 
La desventaja de los métodos no restringidos frente a aquellos de capa cerrada es 
que las funciones de onda obtenidas no son funciones propias del operador de espín, 
2Ŝ . Esto conlleva una contaminación de espín que conduce a que el valor esperado de 
2Ŝ  para un determinante de Slater no restringido sea siempre mayor que el que le 
debería corresponder. A pesar de ello, se utiliza a menudo la metodología no restringida 
como primera aproximación a la función de onda para estados múltiples, debido a que 
las funciones de onda no restringidas disminuyen la energía variacional (Ramírez, 
2005). 
 
3.2.2. Aproximación CLOA 
 
Aunque el método de Hartree-Fock representa una gran simplificación de cara a 
resolver la ecuación de Schröndinger, las ecuaciones resultantes llevan a un sistema 
bastante complejo de ecuaciones integro-diferenciales. La resolución iterativa del 
mismo entraña gran dificultad práctica, de manera que sólo es factible para sistemas tan 
pequeños como átomos o moléculas diatómicas. Para que el método sea aplicable a 
sistemas mayores es necesaria una nueva aproximación. En 1951, de manera 
independiente, Roothaan y Hall propusieron expresar los orbitales moleculares como un 
conjunto de funciones base. Estas funciones acostumbran a estar centradas en los 
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 De esta manera, el orbital molecular ψi se puede expresar como combinación 
lineal de un conjunto de K funciones de base {φv}: 
 







ϕψ      [3.21] 
     
 Emplear como funciones base orbitales atómicos hidrogenoides, tendría el 
inconveniente de la enorme dificultad que plantea la resolución de los polinomios 
asociados de Laguerre17 en la resolución de las integrales bielectrónicas, 
correspondientes a cada orbital atómico. Por este motivo, se debe recurrir a otros tipos 
de orbitales como son los de Slater y los orbitales gaussianos. Ambos incluyen los 
armónicos esféricos para describir la función angular y, por tanto, difieren de los 
orbitales hidrogenoides únicamente en la función radial (Bertran y col., 2000). 
 
 En ciertas ocasiones, también nos podemos encontrar con sistemas de capa 
abierta, como es el caso de los sistemas radicalarios, que poseen un electrón 
desapareado, debiendo usar un método de cálculo no restringido como el UHF. Para 
estos casos, se elimina la restricción de que los electrones α y β de cada orbital atómico 
compartan la misma función orbital, lo que conduce tener dos conjuntos de orbitales 
moleculares expandidos: 
 














ϕψ ββ    [3.22] 
 
Como se dijo anteriormente, los conjuntos de funciones sin restringir, ya no son 
funciones propias del operador 2Ŝ , lo cual conlleva una contaminación de espín, que 




                                               
17 En la resolución de la ecuación de Schröndinger del átomo hidrogenoide, la función de onda descrita en 
coordinadas internas tiene la forma ),()(),,( φθφθψ mlnlnlm YrRr = , donde )(rRnl  es una función de 
onda radial y ),( φθmlY  un armónico esférico. La función radial, adquiere en parte, la forma de los 
llamados polinomios asociados de Laguerre.  
86  Metodología teórica 




3.2.2.1. Orbitales Tipo Slater 
 
 Los orbitales de Slater o STO (del inglés Slater Type Orbitals), están definidos 
por 
 








−−= 1      [3.23] 
 
donde ζ es un parámetro que se determina variacionalmente y Nζ la constante de 
normalización. 
 
 Un orbital STO difiere de un orbital hidrogenoide en que el término polinómico 
en r ha sido reemplazado por una única potencia de r, pero mantiene el término 
exponencial. En el caso del orbital 1s del átomo de hidrógeno, el orbital de Slater con ζ 
= 1 coincide exactamente con el orbital hidrogenoide. Esto ocurre también con los 
orbitales 2p y 3d. A diferencia de los orbitales hidrogenoides, y debido a la ausencia del 
polinomio en r, los orbitales de Slater no son ortogonales. Además, las integrales 
bielectrónicas siguen siendo de difícil resolución. Por esta razón, su uso ha sido muy 
limitado. 
 
3.2.2.2. Orbitales Gaussianos 
 
 Los orbitales gaussianos o GTO (del inglés Gaussian Type Orbitals), están 
definidos por 
 








−−=     [3.24] 
 
donde α es un parámetro variacional y Nα  la constante de normalización. 
 
 Un orbital gaussiano difiere de un orbital de Slater en la forma de la función 
exponencial, por lo que se aleja más de un orbital hidrogenoide. De manera similar a los 
orbitales de Slater, los orbitales gaussianos no son ortogonales. 
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 Una ventaja clara en la utilización de orbitales gaussianos es que la resolución de 
las ecuaciones bielectrónicas es mucho más sencilla que con los orbitales de Slater. Sin 
embargo, los orbitales gaussianos presentan deficiencias en su comportamiento 
asintótico y cerca del origen. Por tanto, una sola función gaussiana da una 
representación muy pobre de un orbital atómico. Para intentar resolver este problema, se 
usan los denominados orbitales gaussianos contraídos o CGTO (del inglés, Contracted 
Gaussian Type Orbitals) que se expresan como combinación lineal de funciones 
gaussianas con distintos exponentes, GTOpg , denominadas funciones primitivas: 
 









ϕ     [3.25] 
 
 Los coeficientes de esta combinación lineal o contracción se determinan para 
cálculos atómicos y sus valores se mantienen fijos en los cálculos moleculares. Es decir, 
ya no serán tratados como parámetros variacionales. En este caso, el criterio de 
optimización de los coeficientes y de los exponentes de la contracción será obtener una 
función lo más similar posible al orbital de Slater correspondiente. Así, cuantas más 
funciones participen en la contracción mejor será el resultado. 
 
 El uso de orbitales gaussianos optimiza mucho los cálculos, porque aunque 
aumenta el número de integrales que deben calculare, el cálculo de cada una de ellas es 
mucho más rápido que con el empleo de otros orbitales (Bertran y col., 2000). 
 
3.2.2.3. Bases mínimas 
 
 Hehre, Stewart y Pople (1969), fueron los primeros en optimizar de forma 
sistemática los coeficientes de contracción y los exponentes para una serie de diferentes 
conjuntos de base. Así, construyeron una serie de diferentes funciones de base para 
diferentes valores de L de la ecuación [3.25]. Consideraron desde L = 2 hasta L = 6, y 
llamaron a estos diferentes conjuntos de base STO-LG, es decir, orbitales tipo Slater 
aproximados mediante Gaussianas. El problema es que, de nuevo, las integrales 
bielectrónicas llegan a ser muy complicadas a la hora de ser evaluadas. Se descubrió 
que la combinación óptima para la velocidad y la precisión era aquella que alcanzaba el 
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término L igual a tres en la combinación lineal de la ecuación [3.25]. A las bases del 
tipo STO-LG es lo que se conocen como bases mínimas, pues cada tipo de orbital se 
representa por una sola función de base (Ramírez, 2005). Así, el conjunto de bases 
STO-3G se ha visto que es el óptimo en cuanto a los resultados que proporciona 
respecto del tiempo de cálculo que consume (Hehre y col., 1986). 
 
3.2.2.4. Bases extendidas 
 
En general, los resultados que se obtienen trabajando con la base mínima suelen 
ser poco satisfactorios. Para mejorar los resultados es necesario ampliar el número de 
funciones de base y utilizar lo que se denominan bases extendidas. Hay dos criterios 
fundamentales para extender una base. El primero, consiste en aumentar el número de 
funciones que se usan para representar cada orbital atómico que pertenezca a las capas 
ocupadas en el estado fundamental del átomo. De esta manera, si se usan dos funciones 
de base distintas (con exponentes distintos) para cada orbital, se habla de una base 
doble-ζ. Esto implica duplicar el número de funciones de base respecto a una base 
mínima. No obstante, se pueden definir también bases triple-ζ, cuádruple-ζ, etc, en las 
que se va añadiendo cada vez una función adicional para representar cada orbital 
atómico. 
 
 Los exponentes de estas funciones se suelen determinar a partir de cálculos 
atómicos y se mantienen fijos en el cálculo de la molécula. Por su parte, los coeficientes 
correspondientes se optimizan en el cálculo molecular y, por tanto, son parámetros 
variacionales en dicho cálculo. El efecto de usar más de una función, cada una de ellas 
con distinto exponente, para describir un orbital atómico sería equivalente a usar cargas 
nucleares efectivas, aunque con la ventaja de que los parámetros variacionales que se 
introducen son lineales, mientras que las cargas efectivas son parámetros no lineales 
(Bertran y col., 2000). 
 
 El desdoblamiento de las funciones base puede aplicarse a todos los orbitales 
atómicos o únicamente a los orbitales de valencia. Así, se han desarrollado lo que se 
conocen como bases de valencia desdoblada o valencia múltiple. En este tipo de bases, 
los orbitales de valencia son desdoblados arbitrariamente en muchas funciones. En este 
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sentido, las bases de valencia desdobladas más usadas son las desarrolladas por Pople y 
sus colaboradores. Entre éstas podemos encontrar conjuntos de base como 3-21G, 
6-21G, 4-31G, 6-31G y 6-311G, donde la nomenclatura es una guía del esquema de 
contracción. El primer número indica el número de funciones gaussianas primitivas 
usadas para la descripción de los orbitales del core, mientras que los números de 
después del guión indican el número de primitivas usadas en la descripción de las 
funciones de valencia. Si aparecen dos números será una base de valencia doble, 
mientras que si aparecen tres será una base de valencia triple (Ramírez, 2005). De ese 
modo, una base 3-21G usará una función de base contraída compuesta por tres 
gaussianas primitivas para describir las capas internas del átomo, mientras que para la 
capa de valencia empleará dos funciones base, una con dos gaussianas primitivas y la 
otra con una sola gaussiana primitiva. Por su parte, la base 6-31G, describe el core con 
una función base de seis gaussianas primitivas y dos funciones base para la capa de 
valencia, una compuesta por tres gaussianas primitivas, mientras que la otra 
corresponde a una única gaussiana primitiva. De igual modo, la base 6-311G aumenta el 
número de funciones base con las que describe la capa de valencia a tres, una compuesta 
por tres gaussianas primitivas y las otras dos por una única gaussiana primitiva cada 
una. 
 
 El segundo criterio para aumentar la base es introducir funciones que 
representen orbitales que no se encuentren ocupados en el estado fundamental del átomo 
correspondiente. Éste es un ejemplo de lo que se denominan funciones de polarización. 
Estas funciones representan orbitales atómicos con un número cuántico l superior al de 
los orbitales de valencia del átomo correspondiente (Bertran y col., 2000). Esto es 
interesante, pues las funciones s y p están centradas sobre los átomos y no permiten la 
flexibilidad matemática que se requiere para describir las función de onda en el caso de 
ciertas geometrías, que sí la permiten las funciones de polarización. Para átomos del 
primer periodo se suelen usar funciones d GTO y para el hidrógeno p GTO. Pople 
inventó una nomenclatura para las funciones de polarización, en la que se denota con 
una estrella (*) si se utilizan funciones d, y doble estrella (**) si se utilizan funciones de 
polarización p sobre los átomos de H y He (Ramírez, 2005). En ese caso, para la base 
6-311G**, que ha sido la empleada en esta tesis doctoral, se incorporan sobre la base 
6-311G, seis funciones de polarización gaussianas tipo d para todos los átomos desde el 
Li al Ca, y tres funciones de polarización tipo p para los átomos de H y He. Una 
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característica especial de esta base (6-311G**) es que los exponentes gaussianos y los 
coeficientes de expansión han sido elegidos para minimizar la energía atómica del 
estado fundamental en los cálculos perturbativos MP2, los cuales se han utilizado en 
este trabajo y de los que se hablará más adelante (Hehre y col., 1986).  
 
 Para mejorar la precisión en los cálculos en sistemas con pares solitarios, 
dímeros con enlaces de hidrógeno, y en general, compuestos con una densidad 
electrónica significativa a grandes distancias del núcleo, se forman las bases 3-21+G y 
6-31+G* a partir de las series 3-21G y 6-31G* por la adición de varias funciones 
gaussianas altamente difusas tipo s y tipo p sobre los átomos de los dos primeros 
periodos. Una función altamente difusa es una función con un exponente orbital muy 
pequeño (normalmente de 0,01 a 0,1). Las series 3-21++G y 6-31++G* incluyen, 
además, una función tipo s altamente difusa sobre cada átomo de hidrógeno (Levine, 
2001; Hehre y col., 1986). 
 
 Dunning y sus colaboradores, también han desarrollado una serie de bases 
compuestas por funciones gaussianas contraídas, y con participación de funciones 
polarizadas y difusas, muy adecuadas para métodos de cálculo que incluyen la 
correlación de electrónica (Levine, 2001). 
 
Todos estos criterios de extensión de la base no son excluyentes. El uso de una 
base mayor, según el teorema variacional, conduce a una energía menor y a unos 
mejores orbitales moleculares (Bertran y col., 2000). 
 
3.2.3. Energía de correlación electrónica. Métodos post-Hartree-Fock 
 
 Debido a la repulsión electrónica, el movimiento de los electrones está 
correlacionado. Un determinante de Slater incorpora un cierto grado de esta correlación. 
La probabilidad de encontrar dos electrones con espín paralelo en el mismo punto del 
espacio es cero. Sin embargo, hay una probabilidad no nula de encontrar dos electrones 
con espín antiparalelo en el mismo punto del espacio. Existe pues una necesidad de ir 
más allá de la representación monoconfiguracional de la función de onda (Ramírez, 
2005). 
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 Como se ha visto, para un determinado conjunto de funciones de base, el método 
de Hartree-Fock determina la mejor función monoconfiguracional. Si el conjunto de 
funciones base fuera infinito, la energía y la función que se obtendrían serían las 
mejores posibles dentro de esta aproximación monoconfiguracional y se estaría en el 
límite de Hartree-Fock. Se define la energía de correlación electrónica como la 
diferencia entre la energía exacta no relativista y la energía límite de Hartree-Fock. 
 
 Existen diversos métodos que introducen la correlación electrónica. Los métodos 
convencionales parten de la función de Hartree-Fock y, por ello, se denominan métodos 
post- Hartree-Fock. De estos métodos, los más importantes son el método variacional de 
interacción de configuraciones (CI), el método de perturbaciones de Møller-Plesset 
(MP) y el método Coupled Cluster (CC), (Bertran y col., 2000). 
 
3.2.4. Método de Interacción de Configuraciones 
 
 La Interacción de Configuraciones o CI (de inglés Configuration Interaction) es 
un método de carácter variacional en el que la función de onda se expresa como 
combinación lineal de determinantes construidos a partir de los espín-orbitales 
obtenidos con el método de Hartree-Fock. Es decir, 
 






SS cccc ψψψψψ   [3.26] 
 
donde 0ψ  es el determinante de Hartree-Fock, y Sψ , Dψ , Tψ ,... son determinantes que 
representan excitaciones simples, dobles, triples,... del determinante fundamental, 0ψ . 
Así pues, un determinante Sψ  correspondiente a una excitación simple se obtiene 
reemplazando un espín-orbital ocupado en el determinante de Hartree-Fock por un 
espín-orbital no ocupado o virtual. De forma análoga, un determinante Dψ  se obtiene 
reemplazando dos espín-orbitales ocupados por dos virtuales, y así sucesivamente. 
 
 Puede demostrarse que una función como la expresada por la ecuación [3.26], 
que incluya todas las excitaciones posibles generadas sobre el conjunto de espín-
orbitales χi, es la función de onda exacta de un sistema de N electrones. Esta función se 
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denomina función de interacción de configuraciones completa o función FCI (del inglés 
Full Confuguration Interaction). Si el conjunto de funciones de base fuera completo, la 
energía que se obtendría utilizando esta función sería la energía exacta no relativista. 
Dado que sólo se puede tratar con conjuntos de base finitos, la energía que se obtiene  es 
un límite superior de la energía exacta y la energía de correlación determinada es la 
diferencia entre la energía de la función FCI y la energía de Hartree-Fock asociada a la 
base (Bertran y col., 2000).  
 
 En la práctica, no se puede trabajar con la función FCI, ya que el número de 
determinantes que se deben incluir en el cálculo es extremadamente grande, por lo que  
se debe truncar la expansión de la función de onda FCI y emplear sólo una pequeña 
fracción de todos los posibles determinantes. Un procedimiento sistemático consiste en 
considerar aquellas configuraciones que difieren de la función de onda HF del estado 
fundamental en no más de un número determinado de espín-orbitales. De este modo se 
obtienen métodos como el CISD (CI Singly and Doubly Excited), o interacción de 
configuraciones incluyendo las mono- y di-excitaciones. 
 
El problema de los métodos CI truncados es que no son consistentes con el 
tamaño. Esta propiedad consiste en que la energía de dos sistemas no interactivos sea 
equivalente a la suma de las energías individuales de los sistemas. Para corregir dicho 
problema se han desarrollado varios métodos. El más sencillo consiste en la corrección 
de Davidson, que está basada en criterios perturbativos y que se añade a posteriori, una 
vez calculada la energía (Ramírez, 2005). 
 
3.2.5. Método de Clusters Acoplados 
 
 En el método de Cluster Acoplados o CC (del inglés Coupled-Cluster) la 
función de onda de un sistema se expresa de la forma: 
 
     0
ˆ
ψψ TCC e=      [3.27] 
 
donde 0ψ  es la función de onda de Hartree-Fock y T̂  el operador Coupled-Cluster. De 
ese modo, la función de onda del sistema deja de ser una función lineal para tomar una 
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forma exponencial, que asegura la correcta separabilidad de los fragmentos. Esta 
metodología ya no es variacional como en la CI, por lo que es posible obtener el 100% 
de la energía de correlación exacta.  El operador Coupled-Cluster se define según: 
 
    NTTTTT ˆ...ˆˆˆˆ 321 ++++=     [3.28] 
 
donde N es el número de electrones del sistema y 1̂T , 2̂T , 3̂T ,... , son los operadores que 
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ijtT ψψ 02̂    [3.29] 
 
donde el operador 1̂T  genera monoexcitaciones a base de reemplazar un espín-orbital 
ocupado i en la función de referencia por un espín-orbital virtual a, mientras que 2̂T  
genera los determinantes de las diexcitaciones abijψ , en los que los espín-orbitales 
ocupados i y j son reemplazados por los espín-orbitales virtuales a y b; ait  y 
ab
ijt  son los 
coeficientes Coupled-Cluster denominados también amplitudes. 
 
 Si se incluyeran todos los operadores hasta NT̂ , se generarían todos los posibles 
determinantes excitados y la función de onda obtenida equivaldría a la función de onda 
FCI. Sin embargo, los cálculos con la función de onda exacta son demasiado costosos 
desde el punto de vista computacional, por lo que habitualmente se realizan incluyendo 
únicamente los operadores 1̂T  y 2̂T . Es decir, únicamente se consideran los operadores 
de las excitaciones simples y dobles, obteniéndose la función aproximada CCSD 
(Coupled-Cluster Singles and Doubles). 
 
 En algunos casos el efecto de las excitaciones triples ( 3̂T ) se estima de forma 
perturbativa, lo que da lugar al método CCSD(T), que es uno de los métodos actuales 
más precisos para incluir la correlación electrónica (Bertran y col., 2000). 
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3.2.6. Método de Interacción de Configuraciones Cuadrático 
 
  El método de Interacción de Configuraciones Cuadrático o QCI (del inglés 
Quadratic Configuration Interaction)  es un método no variacional, introducido por 
Pople y colaboradores en 1987, y que puede considerarse intermedio de los métodos CC 
y CI. Aunque parte de la base de la teoría CI, incluye términos cuadráticos mediante 
productos de coeficientes de mono- y di-excitaciones. 
 
Así, podemos encontrar el método QCISD, o el QCISD(T) que incorpora 
además tri-excitaciones, pero obtenidas de un modo perturbativo, y que ha dado 
excelentes resultados en muchos cálculos para energías de correlación. En general, 
aunque los métodos QCISD y QCISD(T) son algo menos costosos que los CCISD y 
CCISD(T) suelen dar resultados muy similares (Levine, 2001; Ramírez, 2005; Jensen, 
1999). 
 
 Concretamente, el método QCISD(T) ha sido el elegido en este trabajo para el 
cálculo de la energía de las estructuras moleculares determinadas previamente mediante 
el método de Møller-Plesset, del que hablaremos seguidamente. Diversos autores han 
empleado este método con buenos resultados para cálculos energéticos de reacciones 
radicalarias similares a las estudiadas en este trabajo (Zhang y col., 2006; 
Ramírez-Ramírez y col., 2004). 
 
3.2.7. Teoría de Perturbaciones de Møller-Plesset (MP) 
 
 Durante varios años, tras la aparición de la Teoría de Perturbaciones, se 
desarrollaron varios métodos para tratar sistemas de muchas partículas que interactúan, 
constituyéndose la Teoría de Perturbaciones de Muchos Cuerpos (MBPT). En 1934, 
Mφller y Plesset propusieron un tratamiento de perturbaciones de átomos y moléculas 
en el que la función de onda sin perturbar es la función de Hartree-Fock. A esta forma 
de MBPT se llama Teoría de Perturbaciones de Mφller-Plesset (MP).  
 
 El método Mφller-Plesset expresa el hamiltoniano de orden cero, 0Ĥ , como una 
suma de los operadores de Fock monoelectrónicos (ecuación [3.20]) y las funciones de 
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onda de orden cero, 0iψ , son los determinantes de Slater construidos a partir de los 
orbitales moleculares de Hartree-Fock. La perturbación H ′ˆ  es la diferencia entre el 
hamiltoniano molecular verdadero, Ĥ , y el hamiltoniano de orden cero, 0Ĥ : 
 
















1ˆˆˆ 0    [3.30] 
 
 Por tanto, la perturbación corresponde a la diferencia entre la verdadera 
repulsión interelectrónica y el potencial interelectrónico de Hartree-Fock, que es un 
potencial promedio. Así, una vez conocida H ′ˆ , se aplica la teoría de perturbaciones y se 
obtiene la serie MPn, donde n es el orden de corrección que se aplica a la energía 
calculada. La energía calculada hasta el primer orden (MP1) corresponde a la energía de 
Hartree-Fock, con lo que los términos que introducen la correlación electrónica 
aparecen a partir de la corrección de segundo orden (MP2), (Bertran y col., 2000). 
 
El método MP2 ha sido el método elegido para el cálculo de las geometrías de 
las distintas estructuras moleculares que participan en las reacciones estudiadas en este 
trabajo de investigación. Los métodos con n > 2, aunque más costosos 
computacionalmente, no siempre suponen una mejora notable en la geometría calculada 
respecto al método MP2. También, se ha tenido en cuenta que los métodos MP con 
bases pequeñas son de poco valor práctico, debiendo usar bases 6-31G* o mayores para 
que los resultados sean útiles. En general, debido a la eficiencia computacional y a los 
buenos resultados obtenidos para el cálculo de propiedades moleculares, el método MP2 
es uno de los dos métodos más usados comúnmente, junto con el método del funcional 
de la densidad, para incluir los efectos de correlación en las propiedades de equilibrio 
del estado fundamental molecular (Levine, 2001). 
 
 También, existen métodos MP sin restringir (UMP), útiles para sistemas de capa 
abierta como las estructuras radicalarias, que utilizan como punto de partida la función 
UHF, la cual introduce en el cálculo contaminación de espín. La adición de la energía 
de correlación puede disminuir la contaminación de espín de la función de onda, pero la 
mejora es generalmente poca para órdenes de perturbación bajos (2-4). El efecto neto 
del empleo de los métodos UMP es un aumento de la energía debido a la contaminación 
96  Metodología teórica 
               
  
  
de espín. Además, la contaminación de espín de la función de onda UHF provoca en los 
cálculos UMP una convergencia más lenta que en los cálculos restringidos (RMP), 
(Jensen, 1999). 
 
3.2.8. Teoría del Funcional de la Densidad 
 
 La Teoría del Funcional de la Densidad o DFT (del inglés Density Functional 
Theory) representa una forma alternativa, a los cálculos ab initio convencionales, de 
introducir los efectos de la correlación electrónica en la resolución de la ecuación se 
Schröndinger. De acuerdo con esta teoría, la energía del estado fundamental de un 
sistema polielectrónico puede expresarse a partir de la densidad electrónica, y de hecho, 
el uso de la densidad en lugar de la función de onda para el cálculo de la energía 
constituye la base fundamental de dicha teoría. No obstante, la fórmula matemática 
exacta que relaciona la energía con la densidad electrónica no es conocida, por lo que se 
recurre a expresiones aproximadas. El principal inconveniente es que, para ciertos 
sistemas para los que DFT da resultados erróneos, no hay forma sistemática de 
mejorarlos. A pesar de ello, suelen proporcionar resultados de calidad comparable a los 
métodos MP2, y a un coste computacional más bajo, por lo que su uso se ha 
popularizado en los últimos años para el cálculos de sistemas de cierto tamaño o 
complejos de metales de transición (Ramírez, 2005). 
 
 
3.3. ESTUDIO TEÓRICO DE REACCIONES 
 
 A la hora de estudiar de forma teórica las distintas reacciones de sustracción de 
hidrógeno que se presentan en este trabajo, lo primero que nos planteamos fue buscar 
una metodología teórica adecuada para la optimización de las distintas especies que 
participan en cada una de estas reacciones. Así, el método elegido para la optimización 
de las distintas estructuras que nos encontramos a lo largo de cada reacción (reactivos, 
productos, estados de transición y complejos moleculares intermedios) fue el método 
MP2, que proporciona buenos resultados en el caso de optimizaciones de geometría, 
además de una base suficientemente grande como la 6-311G**. No obstante, se hicieron 
algunos estudios preliminares empleando la metodología HF e incluso MP2/6-31G* 
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para la búsqueda de estructuras complejas como estados de transición o complejos 
moleculares. Además, en la mayor parte de los casos, los cálculos se realizaron con la 
opción full, que tiene en cuenta todos los electrones del sistema, al contrario de la 
opción frozen core que sólo tiene en cuenta los de la capa de valencia. 
 
 También se probó, aunque con poco éxito debido a problemas de convergencia 
en el cálculo de los estados de transición, el método compuesto G2, en el que se van 
sucediendo distintas etapas de optimización geométrica y cálculo de energía de alta 
precisión, que ya lleva implementado el propio método. El cálculo comienza con la 
optimización de la geometría a nivel HF/6-31G*, posterior optimización de la misma a 
nivel MP2/6-31G*, cálculo de la energía de la estructura calculada en la etapa anterior 
mediante MP4/6-311G**, y sucesivas etapas de corrección de la misma (Foresman y 
Frisch, 1996).  
 
3.3.1. Superficies de energía potencial 
 
 A la hora de llevar a cabo el estudio teórico de una reacción es importante 
conocer la Superficie de Energía Potencial o PES (del inglés Potential Energy Surface) 
por la que transcurre la misma. Así, al valor de la energía potencial para todas las 
configuraciones nucleares posibles se conoce por hipersuperficie de energía potencial. 
Como cabe esperar, el principal problema para el cálculo de la hipersuperficie de 
energía potencial radica en la elevada dimensionalidad de la misma (para sistemas de N 
átomos tendrá 3N dimensiones) y por tanto serían necesarios un elevado número de 
cálculos para que pudiera ser determinada. La única alternativa consiste en diseñar 
estrategias que permitan evitar el cálculo completo de la misma, limitándose a analizar 
las zonas de interés químico (Bertran y col., 2000). 
 
 El caso más simple, y en el que nos moveremos, es el de las superficies de 
energía potencial monodimensionales. En nuestro trabajo corresponden a procesos de 
intercambio de un átomo de hidrógeno entre un grupo C-H, O-H ó S-H de la molécula 
estudiada y el radical Cl. De ese modo, se calcularán todas las superficies de energía 
potencial monodimensionales posibles, que serán tantas como el número de hidrógenos 
que tenga la molécula (teniendo en cuenta que hidrógenos químicamente equivalentes 
deben dar lugar a superficies de energía potencial iguales). 
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 Se define el gradiente de energía potencial, g
r
, como el vector o matriz columna 









=      [3.31] 
 
donde U es la energía potencial referida a la PES y qi las coordenadas del sistema. El 
hessiano o matriz de derivadas segundas, 
 









     [3.32] 
 
es la matriz constituida por las derivadas segundas de la energía potencial respecto a dos 
coordenadas. Cada superficie de energía potencial, vendrá además definida por unos 
mínimos (puntos estacionarios que al diagonalizar el hessiano se obtienen todos los 
valores positivos) y unos puntos de silla (también puntos estacionarios, pero en los que 
al diagonalizar el hessiano se obtiene un único valor negativo). Los mínimos 
corresponderán a los reactivos, productos, y si los hubiere, a complejos moleculares 
intermedios, mientras que los puntos de silla corresponderán a los estados de transición 
(Bertran y col., 2000). 
 
3.3.1.1. Coordenada de Reacción Intrínseca 
 
 Matemáticamente, se entiende por Coordenada de Reacción Intrínseca o IRC 
(del inglés Intrinsic Reaction Coordinate) el camino que, partiendo del estado de 
transición, se dirige  a los reactivos y productos siguiendo la dirección del gradiente, g
r
, 
en cada punto. Dado que en el punto inicial (estado de transición) el gradiente es nulo, 
la dirección inicial del IRC debe especificarse previamente. 
 
 Este método ha sido muy utilizado en este trabajo, sobre todo para confirmar que 
el estado de transición optimizado corresponde realmente con el estado de transición 
que estábamos buscando. Si el cálculo IRC nos lleva, partiendo del estado de transición 
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optimizado, a los reactivos y productos de la reacción, podemos dar por bueno dicho 
estado de transición, lo cual no asegura que sea el mejor estado de transición posible. 
 
3.3.2. Búsqueda y optimización de los estados de transición 
 
 Las estructuras del estado de transición son, hasta ahora, experimentalmente 
inobservables. Además, aunque las geometrías de equilibrio calculadas con métodos 
semiempíricos, ab initio y del funcional de la densidad son normalmente muy similares 
(con diferencias de la longitud de enlace de no más de 0,03 Å para los átomos de los dos 
primeros periodos), las geometrías de los estados de transición sí que varían 
notablemente con el método y la base elegidos, siendo comunes diferencias de entre 0,1 
y 0,2 Å. 
 
 En general, parece que los cálculos semiempíricos dan descripciones muy pobres 
de las geometrías de los estados de transición. Los métodos HF con bases pequeñas 
suelen fallar a la hora de describir la geometría de los estados de transición, aunque 
proporcionan resultados razonables cuando se trabaja con las bases apropiadas. En 
cuanto a los métodos DFT, dependiendo de los casos, se pueden considerar adecuados o 
no (Levine, 2000). 
 
 Químicamente, una determinada geometría sólo puede considerarse como un 
estado de transición si cumple que es un punto estacionario, con un único valor propio 
negativo en el hessiano. Además, de todos los posibles puntos de la superficie de 
energía potencial que cumplan esta condición, el verdadero estado de transición es aquél 
de menor energía (Bertran y col., 2000). 
 
 Para la búsqueda de los estados de transición existen varios métodos basados en 
la interpolación entre reactivos y productos. El método LST (Linear Synchronous 
Transit) es un método que busca el vector de diferencia de geometría entre los reactivos 
y los productos, y localiza la estructura de mayor energía a lo largo de esa línea. Puesto 
que se asume que todas las variables cambian con la misma velocidad a lo largo del 
camino de reacción, en general, no es una buena aproximación y sólo un sistema simple 
hace que el método LST estime un estado de transición razonable. Por su parte, el 
método QST (Quadratic Synchronous Transist) aproxima el camino de reacción a una 
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parábola en lugar de a una línea recta. Después, de un máximo encontrado con el 
método LST, el QST es generado por minimización de la energía en dirección 
perpendicular al camino de reacción LST (Jensen, 1999). 
 
 A pesar de ello, a la hora de realizar la búsqueda de estados de transición en 
reacciones del tipo, 
   R―H + Cl  [R...H...Cl]‡  R + H―Cl   [3.33] 
 
lo más práctico fue ir reduciendo la distancia Cl ― H en diversas etapas, permitiendo 
libertad al resto de variables del sistema (enlaces, ángulos y ángulos diédricos) y 
calculando la energía en cada una de estas etapas. Así, la etapa con mayor energía será 
la estructura más próxima al estado de transición, aunque siempre será necesaria la 
posterior optimización de la misma. 
 
 Como se ha mencionado anteriormente, para sistemas de capa abierta, hay que 
tener muy en cuenta la contaminación de espín, especialmente si el valor final del espín 
total <S2> difiere en más de un 10% de s(s+1), donde s es 1/2, en cuyo caso podría 
afectar seriamente a los cálculos de energía y geometría del sistema (Jensen, 1999). En 
nuestros sistemas de capa abierta, los valores del espín S2 obtenidos antes de la 
eliminación de contaminantes difieren del valor teórico (0,75) en no más de un 5%. 
 
 Asimismo, ciertos problemas de convergencia fueron solventados usando las 
opciones Tight y VeryTight, que reducen el tamaño de paso usado en las etapas de 
convergencia, siendo especialmente apropiado para sistemas con bajos modos 
vibracionales; la opción CalcFC que hace que se calcule el campo de fuerzas en la 
primera etapa de optimización y CalcAll en todas ellas; y QC o convergencia cuadrática 
que es otro modo de convergencia SCF (Frisch y col., 2003; Foresman y Frisch, 96). 
Todas estas opciones se instruyen en el fichero input definido en Gaussian03. 
 
3.3.3. Cálculo de energías de activación 
 
 Una primera definición de energía de activación la proporciona la ecuación de 
Arrhenius, que viene dada por la ecuación empírica: 
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     RTEaAek /−=      [3.34] 
 
donde se determina la variación experimental de la constante cinética de reacción, k, 
con la temperatura, T, en un intervalo dado y donde Ea es la energía de activación de 
Arrenhius. También, podemos definir una hipotética energía de activación, E0, como la 
diferencia de energía en el punto cero Kelvin entre el estado de transición y el estado 
inicial. Según la Teoría del Estado de Transición (TET), la dependencia de la constante 
cinética con la temperatura se expresa como: 
 
     0 /E RTmk aT e−=     [3.35] 
 
donde a, que viene dada por el cociente de constante de Boltzmann y la constante de 
Planck, conforma junto con T un factor de frecuencia de colisión. El exponente m 
depende de las funciones de partición del estado de transición y los reactivos, y su valor, 
generalmente oscila entre 1/2 y –2. 
 
 Como vemos, la dependencia de k con la temperatura en la ecuación de 
Arrhenius y en la Teoría del Estado de Transición no son exactamente iguales, ya que 
en la primera el ajuste es a una línea recta, mientras que en la segunda, a una curva. 
Además, la energía de activación de Arrhenius se supone independiente de la 
temperatura y la correspondiente a la Teoría del Estado de Transición varía con la 
misma. La relación entre ambas será: 
 
     mRTEEa += 0     [3.36] 
 
De ese modo, las dos energías descritas sólo podrán coincidir para pequeños intervalos 
de T, donde el término aTm de la ecuación [3.35] se pueda considerar prácticamente 
constante. En la figura 3.1, se representa de forma gráfica la relación entre ambas 
energías. 
 
102  Metodología teórica 




Figura 3.1. Representación gráfica de la diferencia entre Ea y E0 
 
 Generalmente, E0 se suele encontrar en bibliografía como barrera clásica de 
activación, donde no se tiene en cuenta la corrección energética del punto cero (ZPE), y 
como barrera corregida con la energía del punto cero. Para las reacciones estudiadas 
en este trabajo se han calculado ambas barreras. A veces, de la comparación entre los 
valores de dichas barreras se pueden sacar interesantes conclusiones, ya que la barrera 
clásica está realizada exclusivamente con cálculos energéticos QCISD(T), mientras que 
la segunda se corrige con la ZPE calculada con MP2. Esto es así, debido a que los 
cálculos QCISD(T) sólo trabajan sobre la energía y no calculan frecuencias, necesarias 
para las correspondientes correcciones térmicas. 
 
Otra forma de expresar la energía de activación es a través de las diferentes 
funciones termodinámicas, aunque quizá la más usual sea la entalpía de activación, ∆H‡. 
En este trabajo se ha usado a 298,15 K, ‡ 15,298 KH∆ , donde la corrección térmica 
empleada es una energía MP2. 
 
 Se demuestra que ∆H‡ se relaciona con la E0 través de la expresión: 
 
    0
‡ EmRTRTH +=+∆     [3.37] 
 
 donde el factor m, como ya dijimos, depende de las funciones de partición del 
estado de transición y de los reactivos, y su cálculo suele ser complejo. También, se 
puede relacionar la ∆H‡ con la energía de activación a través de: 
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    RTnHEa )1(
‡‡ ∆−+∆=     [3.38] 
  
donde ‡n∆ es la variación en el número de entes moleculares al pasar del estado inicial 
al estado de transición. Para nuestras reacciones, en todos los casos, 1‡ −=∆n , por lo 
que la ecuación [3.38] a 298,15 K queda: 
 
    RTHE KKa 2
‡
15,29815,298, +∆=     [3.39] 
  
Por tanto, hay que diferenciar claramente la energía de activación, Ea, que se 
determina dentro de la aproximación de Arrhenius en un intervalo de temperaturas 
determinado, suponiendo que se mantiene constante dentro de dicho intervalo; de la 
energía de activación calculada teóricamente a 298,15 K, KaE 15,298, , conforme a la 
Teoría del Estado de Transición. Otra importante diferencia estriba en que la Ea 
experimental es una energía de activación del proceso global, mientras que la teórica 
KaE 15,298,  se calcula para cada uno de los caminos de reacción posibles. Por ello, la 
comparación entre ambas suele ser compleja, aunque en sistemas con pocos caminos de 
reacción es posible encontrar valores parecidos para la Ea experimental y la KaE 15,298,  
calculada teóricamente para los caminos de reacción más favorables (Díaz y Roig, 
1978; Levine 1996). 
 
3.3.4. Análisis de interacciones en los complejos intermoleculares 
 
Además de enlaces típicamente covalentes, los complejos intermoleculares 
presentan otras interacciones a larga distancia que pueden jugar un papel estructural y 
energético relevantes. Estas interacciones se han analizado en el contexto de las teorías 
NBO (del inglés Natural Bonding Orbital) y AIM (del inglés Atom-in-molecules). 
  
 El método NBO emplea matrices de densidad monoelectrónicas para definir la 
forma de los orbitales atómicos dentro de la molécula y calcula la densidad electrónica 
de los distintos enlaces (Jensen, 1999). En este esquema teórico, la función de ondas 
electrónica se interpreta como un conjunto de orbitales tipo Lewis ocupados, apareados 
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con un conjunto de orbitales tipo no-Lewis formalmente desocupados. Las interacciones 
electrónicas dentro de esos orbitales, las desviaciones de la estructura electrónica de 
Lewis y los efectos de deslocalización pueden interpretarse como transferencia de carga 
entre los orbitales de Lewis llenos (donores) y los teóricamente vacíos, orbitales 
no-Lewis (aceptores). Por tanto, este método tiene interés para el estudio de los 
mecanismos de transferencia de carga entre las diferentes especies que se van 
sucediendo en la superficie de energía potencial. 
 
 El método AIM consiste en el análisis topológico de la densidad electrónica en 
una molécula. Sobre la base de los teoremas de Ehrenfest y Feynman, así como del 
virial, describe las fuerzas que actúan dentro de una molécula y la energía molecular 
relacionada. El método AIM persigue la localización de los llamados puntos críticos de 
densidad electrónica, ρ(r), los cuales satisfacen que 0)( =∇ rρ , y que dependen del 
valor y signo de la Laplaciana  )(2 rρ∇ . Dichos puntos críticos se clarifican de acuerdo 
a los autovalores de su matriz hessiana. Si tres autovalores son no nulos y uno de ellos 
es positivo, los puntos críticos se denominan puntos críticos de enlace tipo (3,-1) 
(Bader, 1998).  
 
 
3.4. HERRAMIENTAS COMPUTACIONALES EMPLEADAS 
 
 Para que las distintas metodologías a las que se ha hecho referencia durante este 
capítulo se puedan aplicar de forma práctica, es necesario disponer de programas 
informáticos de cálculo y análisis de datos adecuados, así como sistemas informáticos 
con suficiente capacidad para la realización de dichos cálculos cuánticos. 
 
3.4.1. Estaciones de trabajo 
 
 Para llevar a cabo este trabajo se han empleado los recursos del Servicio de 
Supercomputación de la Universidad de Castilla-La Mancha: 
 
- Cluster SSC-Oscar.   150 Procesadores Intel Pentium 4 1Ghz 
        150 GB RAM 
        Sistema Operativo Linux Fedora Core 2      
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- Cluster Sepia 16 x Dell SC1425.  18 Procesadores Intel Xeon 3.2Ghz 
        54 GB RAM 
            Sistema Operativo Linux Red Hat Advanced Server              
        
- Servidor Bull Novascale 5080.   32 Procesadores Intel Intanium2 1.5Ghz 
        128 GB RAM 
        Sistema Operativo Linux BAS Advanced Server         
        
- Servidor Compaq AlphaServer GS80.  8 Procesadores Alpha EV67 
        4 GB RAM 
        Sistema Operativo Compaq TRU64 Unix v5.1 
       
- Servidor Compaq AlphaServer GS80.     8 Procesadores Alpha EV67 
        10 GB RAM 
        Sistema Operativo Compaq TRU64 Unix v5.1 
       
- Servidor Silicon Graphics Origin 2000. 10 Procesadores MIPS R12000 
        5 GB RAM 
        Sistema Operativo SGI IRIX v6.5 
       
- Servidor Compaq AlphaServer ES40.  2 Procesadores Alpha EV65 
        1 GB RAM 
        Sistema Operativo Compaq TRU64 Unix v5.1A 
      
  
- Estacion HP Brio   1 Procesador Pentium III 866Mhz 
            500 MB RAM 
       
- Estación Digital AphaStation XP1000 1 Procesador Alpha EV5 500Mhz 
        500 MB RAM 
       
- Cluster para procesamiento interactivo: Open Mosix + LVS Dos DELL PowerEdge 650 
 
 
 Los distintos estudios teóricos realizados dentro de esta tesis doctoral se llevaron 
a cabo bajo la supervisión y colaboración de los doctores Manuel Fernández Gómez y 
Tomás Peña Ruiz del Departamento de Química Física y Analítica de la Universidad de 
Jaén. También, se utilizó la estación de trabajo ia64HP Server rx 2600 de la 
Universidad de Jaén. 
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3.4.2. Programas informáticos 
 
 En el presente trabajo se han empleado los siguientes programas informáticos: 
 
GAUSSIAN 03. Se trata de un conjunto de programas que llevan incorporados los 
métodos de cálculo ab initio y funciones base empleados más frecuentemente. El 
cálculo se lanza con unos comandos específicos y una matriz que describe la geometría 
del sistema (matriz z) 
 
MOLDEN. Es un programa capaz de representar gráficamente densidades electrónicas 
procedentes de cálculos ab initio realizados con distintos programas de cálculo como 
Gaussian. 
 
GAUSS VIEW. Es un programa que consta de un editor de matrices z y que es capaz 
de representar gráficamente distintas propiedades como geometrías, distribuciones 
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 Los alcoholes son un importante grupo de compuestos orgánicos volátiles 
comúnmente emitidos a la atmósfera y cuyas reacciones han sido ampliamente 
estudiadas. De ese modo, continuando el trabajo de Cuevas, 2004, ―que determinó las 
constantes de velocidad de las reacciones de radical Cl con una serie de alcoholes 
primarios (de metanol a 1-pentanol) mediante la técnica de fotólisis láser pulsada y 
detección con fluorescencia resonante (FLP-FR)― en el presente trabajo se ha realizado 
el estudio cinético de las correspondientes reacciones de una serie de alcoholes 
secundarios: 2-butanol, 2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 2,3-dimetil-2-butanol. 
Nuestro estudio se ha llevado a cabo empleando tanto la técnica absoluta FLP-FR, como 
la técnica relativa de fotólisis continua en cámara de smog y detección con FTIR.  
 
 Los diferentes estudios cinéticos realizados han estado encaminados a 
determinar el efecto del grupo hidroxilo del alcohol sobre la velocidad de reacción y 
proponer un posible mecanismo para dichas reacciones. Dichos estudios se han 
completado con otros de carácter teórico de las reacciones de cloro atómico con las 
series de alcoholes primarios y secundarios mencionadas, para determinar las posiciones 
energéticamente más favorecidas para producirse el ataque del cloro atómico. De igual 
manera, se han realizado experimentos destinados a la determinación de productos de 
reacción. El conjunto de todos estos estudios nos ha permitido obtener información 
sobre el mecanismo de estas reacciones. 
 
 
4.1. IMPORTANCIA DE LOS ALCOHOLES EN LA ATMÓSFERA 
 
 Las fuentes de emisión de alcoholes en la troposfera pueden ser tanto de origen 
natural como antropogénico, además de su generación in situ debido a la oxidación de 
hidrocarburos. Aunque la vegetación es una de las fuentes de emisión más importantes, 
también hay que tener en amplia consideración aquéllas derivadas de su utilización 
como disolventes industriales, combustibles y aditivos para combustibles. Por ejemplo, 
desde que se inventó el motor de combustión interna, el etanol ha sido uno de los 
combustibles clásicos más empleados, además de la gasolina. En Brasil, antes del año 
1997, ya había aproximadamente cuatro millones de automóviles que funcionaban 
exclusivamente con etanol y nueve millones con mezcla de gasolina y etanol (Grosjean, 
1997). Por otro lado, las emisiones a la atmósfera derivadas del uso de los alcoholes 
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como disolventes industriales no son nada despreciables, puesto que según la Agencia 
de Medioambiente Alemana, en 1999, aproximadamente el 60% del total de las 
emisiones de compuestos orgánicos no metánicos fueron debidas a su uso como 
disolventes industriales, y sólo el 20% al tráfico rodado (Becker y col., 2002). 
 
 El metanol, al igual que el etanol, se considera uno de los combustibles 
alternativos más atractivos, debido a diversos motivos económicos y mediambientales 
(Jodkowski y col., 1998). Etanol, 1-propanol y 1-butanol son contaminantes presentes 
en el aire de zonas próximas a plantas incineradoras, centros de tratamiento de basura y 
estaciones depuradoras de aguas residuales (Leach y col., 1999). El 1-pentanol, según 
Cavalli y col., 2000, es un compuesto químico con una amplia producción mundial y 
que se usa especialmente como disolvente, agente extractante, en la producción de 
aditivos para lubricantes, y en general, en síntesis orgánica y química farmacéutica. 
   
En lo que se refiere a los alcoholes secundarios, el 2-butanol recientemente ha 
sido propuesto como candidato a la lista Clear Air Act de contaminantes peligrosos 
debido a su potencial impacto sobre la salud humana (Lunder y col., 2004). Éste se 
emite fundamentalmente por el tráfico rodado y por su uso como disolvente industrial 
(Becker y col., 2002), aunque también se han detectado emisiones debidas a la 
vegetación en Centro Europa (Koenig y col., 1995). El 2-metil-2-butanol se ha 
identificado en la atmósfera en distintas zonas rurales y urbanas de Estados Unidos 
(Pankow y col., 2003). El 3-metil-2-butanol se emite a la atmósfera, además de por las 
fuentes principales mencionadas anteriormente, por distintos tipos de microorganismos 
(Menetrez y col., 2002; Pasanen y col., 1998; Claeson y col., 2002). Por último, 
Heimann y col., 1992, proponen un mecanismo por el cual el 2,3-dimetil-2-butanol se 
genera in situ en la troposfera, debido a la oxidación del 2,3-dimetilbutano. 
 
 
4.2. ANTECEDENTES BIBLIOGRÁFICOS 
 
 En bibliografía es posible encontrar diversos estudios cinéticos para las 
reacciones de los radicales troposféricos más comunes con alcoholes primarios. Están 
especialmente estudiadas las reacciones correspondientes con metanol y etanol, debido 
a su gran repercusión medioambiental. Cuevas, 2004, determinó las constantes de 
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velocidad de las reacciones de radical Cl con una serie de alcoholes primarios (desde 
metanol hasta 1-pentanol) mediante FLP-FR, en función de la temperatura y la presión. 
Por su parte, Nelson y col., 1990, llevaron a cabo un estudio cinético sobre las 
reacciones de los radicales Cl y OH con la serie de alcoholes de metanol a 1-octanol, 
entre otros. Wallington y col., 1988, también estudiaron la cinética de las reacciones de 
metanol, etanol y 1-propanol con cloro atómico. Finalmente, para las reacciones de 
cloro atómico con los alcoholes secundarios estudiados en este trabajo no existe ningún 
estudio previo. No obstante, Jiménez y col., 2005, realizaron un estudio cinético, en 
función de la temperatura y la presión, de las reacción de 2-butanol, 2-metil-2-butanol, y 
2,3-dimetil-2-butanol con radical OH. 
 
 En cuanto a los estudios que puedan aportar información de tipo 
mecanístico, es posible encontrar en bibliografía trabajos de dinámica molecular como 
los de Bechtel y col., 2004 y Ahmed y col., 2000, para la reacción del metanol con cloro 
atómico. En los trabajos de Crawford y col., 2004 y de Taatjes y col., 1999, se aporta 
información mecanística de la reacción del etanol con Cl, a través de sus estudios sobre 
la influencia del efecto isotópico en la cinética de dicha reacción. En la misma línea, 
Rudić y col., 2002, realizaron un estudio dinámico sobre la correspondiente reacción 
con etanol. Cheema y col., 2002, por su parte, determinaron los productos de la reacción 
del 1-propanol con cloro atómico. 
 
 En lo que se refiere a estudios teóricos previos, existen algunos para las 
reacciones de cloro atómico con alcoholes sencillos como metanol o etanol, pero en 
general, este tipo de reacciones no han sido aún muy estudiadas de manera sistemática 
desde una perspectiva teórica. Jodkowski y col., 1998b, realizaron un estudio teórico de 
las reacciones de Cl y Br con metanol a nivel MP2, empleando las bases 6-311G* y 
6-311G** para calcular la geometría y las frecuencias de las especies reactivas, y el 
método compuesto G2 para el cálculo de las energías. Rudić y col., 2002, también 
realizaron un estudio teórico sobre las reacciones del cloro atómico con metanol, etanol 
y dimetiléter, a nivel MP2/6-311G**, para el cálculo de la geometría y frecuencias de 
las especies intermedias de reacción, y a nivel G2, para el refinamiento en el cálculo de 
la energía. Finalmente, Kollias y col., 2004, han realizado un estudio de la reacción de 
Cl con metanol mediante cálculos IRC a nivel MP2/6-311++G**.  
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4.3. ESTUDIO CINÉTICO 
 
A continuación se presentan los resultados cinéticos obtenidos para las 
reacciones de cloro atómico con la serie de alcoholes secundarios: 2-butanol, 
2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 2,3-dimetil-2-butanol. 
 
CH3-CHOH-CH2-CH3 + Cl  Productos   (k1)  [4.1] 
 CH3-C(CH3)OH-CH2-CH3 + Cl  Productos  (k2)  [4.2] 
 CH3-CHOH-CH(CH3)-CH3 + Cl  Productos  (k3)  [4.3] 
 CH3-C(CH3)OH-CH(CH3)-CH3 + Cl  Productos  (k4)  [4.4] 
 
 Puesto que Cuevas, 2004, llevó a cabo el estudio cinético de las 
reacciones de cloro atómico con la serie de alcoholes primarios comprendida entre 
metanol y 1-pentanol, nuestro estudio se ha realizado para las reacciones de los 
alcoholes secundarios mencionados ([4.1], [4.2], [4.3] y [4.4]). Dicho estudio se ha 
llevado a cabo empleando dos técnicas cinéticas distintas: la técnica absoluta de fotólisis 
láser pulsada y detección mediante fluorescencia resonante (FLP-FR) y la técnica 
relativa de fotólisis continua con lámparas halógenas en cámara de smog y detección 
mediante FTIR. Este trabajo supone el primer estudio cinético realizado para las 
reacciones mencionadas. 
 
4.3.1. Estudio cinético mediante FLP-FR 
 
Los experimentos cinéticos llevados a cabo mediante la técnica absoluta de 
FLP-FR, se han realizado en el intervalo de temperatura de 268 a 379 K y de presión de 
50 a 200 Torr. Las concentraciones de Cl2 empleadas han estado dentro del intervalo de 
1,3×1014 a 3,3×1014 moléculas cm-3 y las de cloro atómico entre 1,7×1011 a 
5,0×1011 átomos cm-3. Las concentraciones de reactivo utilizadas han sido al menos 30 
veces superiores a las de cloro atómico, lo que garantiza condiciones de pseudo-primer 
orden. La energía del láser de excímeros ha estado comprendida entre 16 y 
25 mJ pulso-1.  
 
Como puede observarse en la figura 4.1.a, en estas condiciones experimentales 
no se obtuvieron perfiles de decaimiento monoexponenciales para el decaimiento de la 
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concentración de átomos de cloro con el tiempo, como corresponde a un proceso de 
pseudo-primer orden (ecuación [2.14]). Así, si el perfil de decaimiento fuese 
monoexponencial, en la correspondiente representación en escala semilogarítmica 
debería de ajustarse a una línea recta y, sin embargo, pueden apreciarse dos zonas 
lineales diferenciadas (figura 4.1.b). Este comportamiento biexponencial se atribuye al 
proceso de regeneración de cloro atómico por reacción del cloro molecular con el 
radical orgánico formado en la reacción estudiada (R· + Cl2  RCl + Cl), según se ha 
visto en el capítulo II (apartado 2.2.7). 
 
(a) 


































Figura 4.1. Ejemplo de un perfil de decaimiento temporal para la reacción de Cl con 2-butanol en 
ausencia de oxígeno, representado en escala lineal y logarítmica. Las condiciones a las que se ha 
realizado el experimento son T = 298 K, P = 100 Torr, [Cl2] = 1,7×10
14 moléculas cm-3, [Cl]estimada
 = 
2,3×1011 átomos cm-3 y [2-butanol] = 4,8×1013 moléculas cm-3. 
 
 El proceso de regeneración se puede hacer despreciable adicionando una 
cantidad suficiente de oxígeno molecular. Para las concentraciones de oxígeno 
empleadas (aproximadamente 50 veces superiores a las de Cl2) sí se han obtenido 
perfiles de decaimiento de la concentración de Cl monoexponenciales (figura 4.2). Al 
representar dichos perfiles en escala semilogarítmica la linealidad se mantiene hasta al 
menos dos veces el tiempo de vida del decaimiento (2τ, donde τ = 1/k´ y k´ es la 
pendiente de dicho decaimiento en escala semilogarítmica). Esto es debido a que el 
radical R· formado en la reacción estudiada, reacciona más rápidamente con O2 que con 
Cl2, minimizando el proceso de regeneración de átomos de Cl. A modo de ejemplo, para 
el radical ·CH2OH se ha encontrado una relación entre las constantes cinéticas k(·CH2OH + 
O2) / k(·CH2OH + Cl2) ≈ 0,3. Así, para una concentración de O2 50 veces superior a la de Cl2, 
tendremos una relación entre las velocidades de reacción k(·CH2OH + O2) [O2] / k(·CH2OH + 
Cl2) [Cl2] > 15 (Atkinson y col., 2006; Tyndall y col., 1999).  








































































































































Figura 4.2. Ejemplos de perfiles de decaimiento temporal de reacciones de Cl con distintos alcoholes 
secundarios representados en escala lineal y semilogarítmica. Las condiciones experimentales y las (k´±2σ) 
determinadas para dichos perfiles han sido: (a, b) T = 267 K, P = 100 Torr, [Cl2] = 2,0×10
14 moléculas cm-3, 
[Cl]estimada
 = 2,6×1011 átomos cm-3, [2-butanol] = 9,7×1013 moléculas cm-3 y [O2] = 1,2×10
16 moléculas cm-3, 
k´ = (11621±1825) s-1; (c, d) T = 281 K, P = 100 Torr, [Cl2] = 1,7×10
14 moléculas cm-3, [Cl]estimada
 = 3,2×1011 
átomos cm-3, [2-metil-2-butanol] = 3,4×1013 moléculas cm-3 y [O2] = 1,2×10
16 moléculas cm-3, k´ = 
(2731±423) s-1; (e, f) T = 283 K, P = 100 Torr, [Cl2] = 1,8×10
14 moléculas cm-3, [Cl]estimada
 = 2,6×1011 átomos 
cm-3, [3-metil-2-butanol] = 6,1×1013 moléculas cm-3 y [O2] = 1,0×10
16 moléculas cm-3, k´ = (7825±1191) s-1; 
(g, h) T = 269 K, P = 100 Torr, [Cl2] = 1,8×10
14 moléculas cm-3, [Cl]estimada
 = 2,5×1011 átomos cm-3, 
[2,3-dimetil-2-butanol] = 4,0×1013 moléculas cm-3 y [O2] = 1,1×10
16 moléculas cm-3, k´ = (5273±814) s-1.  
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 Por otro lado, en la figura 4.3 se presentan algunos ejemplos de representación 
de k´ frente a la concentración de reactivo (alcohol) para las cuatro reacciones 
estudiadas en este capítulo. De la pendiente de dichas representaciones se determinan 
las constantes de velocidad de segundo orden de las reacciones estudiadas, según la 
ecuación [2.12].  
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[Alcohol] 10-13 / moléculas cm-3
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[Alcohol] 10 -13 /moléculas cm -3
 
Figura 4.3. Ejemplos de representaciones de (k' ± 2σ) frente a concentración de alcohol. (a) 
Reacción de 2-butanol con cloro atómico a 278 K y 100 Torr y reacción de 2-metil-2-butanol con 
cloro atómico a 351 K y 100 Torr. (b) Reacción de 3-metil-2-butanol con cloro atómico a 299 K y 
150 Torr y reacción de 2,3-dimetil-2-butanol con cloro atómico a 297 K y 100 Torr.  
 
116                                       Reactividad atmosférica de los alcoholes con cloro atómico 
 
  
Las condiciones experimentales en las que se han llevado a cabo los distintos 
estudios cinéticos, así como los resultados obtenidos para las reacciones de cloro 
atómico con 2-butanol, 2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 2,3-dimetil-2-butanol se 
recogen en las tablas [4.1], [4.2], [4.3] y [4.4], respectivamente. 
 
 
Tabla 4.1. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 2-butanol con 
cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 




[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







267 100 2,0 2,6 1,6 – 9,7 1,0 1,20 ± 0,07 
277 100 1,7 3,1 1,4 – 11,6 1,1 1,12 ± 0,11 
280 100 2,0 4,5 1,9 – 6,9 1,2 1,10 ± 0,15 
287 100 1,6 3,7 1,7 – 7,6 1,1 1,15 ± 0,12 
300 50 1,4 3,1 1,3 – 3,8 1,1 1,14 ± 0,13 
302 100 2,0 2,4 1,7 – 11,5 1,6 1,07 ± 0,07 
298 150 2,3 4,4 2,0 – 8,3 1,2 1,05 ± 0,09 
297 200 1,7 2,6 1,5 – 13,8 1,6 1,13 ± 0,08 
312 100 1,9 2,9 1,3 – 10,9 1,5 1,02 ± 0,15 
335 100 1,7 2,5 1,5 – 9,9 1,5 1,00 ± 0,12 
336 100 1,8 3,0 1,5 – 12,0 1,5 1,07 ± 0,11 
350 100 1,7 2,2 1,2 – 9,6 1,4 0,97 ± 0,09 
364 100 1,6 1,7 0,7 – 5,3 1,4 0,97 ± 0,07 
384 100 2,1 2,6 1,2 – 5,5 1,4 1,00 ± 0,11 
384 100 1,4 2,3 1,3 – 10,3 1,5 1,03 ± 0,11 
 
 
Tabla 4.2. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 
2-metil-2-butanol con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 




[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







270 100 1,5 2,6 2,6 – 14,0 1,3 7,92 ± 0,72 
270 100 1,3 2,0 3,6 – 14,5 1,3 8,20 ± 0,90 
270 100 1,4 2,4 1,2 – 14,4 1,3 8,65 ± 1,14 
281 100 1,3 2,1 2,0 – 14,1 1,2 8,04 ± 0,89 
281 100 1,7 3,2 1,1 – 8,5 1,2 8,13 ± 0,76 
290 100 1,5 2,8 1,7 – 13,3 1,3 7,63 ± 0,68 
290 100 1,4 2,7 6,0 – 13,6 1,2 7,50 ± 1,69 
299 50 1,4 2,7 0,6 – 3,2 1,0 7,47 ± 0,58 
301 100 1,7 2,4 1,2 – 15,1 1,7 7,28 ± 0,78 
298 150 1,5 2,7 1,3 – 6,9 1,2 7,55 ± 0,92 
299 200 1,7 3,6 1,9 – 11,3 1,3 7,66 ± 1,20 
323 100 1,9 2,9 1,3 – 13,9 1,5 6,82 ± 0,55 
323 100 1,9 2,8 1,3 – 14,1 1,8 6,81 ± 0,39 
352 100 1,8 2,8 1,4 – 12,9 1,4 6,28 ± 0,86 
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Tabla 4.3. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 
3-metil-2-butanol con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 




[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







269 100 1,6 2,2 1,6 – 8,4 1,2 1,22 ± 0,16 
271 100 1,6 2,2 1,4 – 8,2 1,2 1,22 ± 0,16 
283 100 1,8 2,9 1,0 – 8,2 1,2 1,30 ± 0,14 
283 100 1,6 2,2 1,7 – 7,7 1,2 1,19 ± 0,12 
283 100 1,6 2,1 1,0 – 7,8 1,3 1,29 ± 0,06 
283 100 1,8 2,6 2,1 – 8,1 1,0 1,25 ± 0,35 
302 50 1,9 2,7 1,1 – 5,6 1,4 1,14 ± 0,18 
302 100 2,0 3,0 0,8 – 11,8 1,5 1,11 ± 0,11 
299 150 3,3 5,0 1,8 – 18,3 1,3 1,13 ± 0,11 
297 200 2,1 2,8 2,6 – 15,9 1,8 1,14 ± 0,25 
318 100 2,0 3,1 1,4 – 11,6 1,2 1,14 ± 0,17 
318 100 2,3 3,5 0,9 – 9,4 1,2 1,09 ± 0,18 
337 100 2,2 3,9 2,5 – 10,9 1,1 1,05 ± 0,08 
338 100 1,6 2,3 3,2 – 11,6 1,2 1,08 ± 0,10 
358 100 1,9 3,4 0,6 – 10,0 1,1 1,11 ± 0,08 
358 100 1,7 2,6 1,7 – 10,2 0,9 1,10 ± 0,23 
384 100 2,1 3,2 0,6 – 9,7 1,1 1,04 ± 0,07 
 
Tabla 4.4. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 
2,3-dimetil-2-butanol con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 




[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







269 100 1,7 2,4 1,7 – 13,4 1,2 1,14 ± 0,10 
269 100 1,8 2,5 0,7 – 13,8 1,1 1,11 ± 0,05 
284 100 1,6 2,2 1,8 – 12,0 1,1 1,03 ± 0,14 
285 100 1,7 2,3 1,2 – 12,8 1,0 1,06 ± 0,13 
297 50 1,6 2,4 0,9 – 6,4 1,1 0,94 ± 0,08 
297 100 1,4 2,2 1,5 – 12,3 1,1 0,99 ± 0,13 
300 150 1,4 3,1 2,1 – 19,6 1,6 0,97 ± 0,07 
301 200 1,9 3,3 4,8 – 26,6 2,1 1,02 ± 0,10 
318 100 1,6 2,2 1,1 – 11,8 1,1 0,90 ± 0,05 
337 100 1,4 2,6 1,2 – 11,9 1,2 0,90 ± 0,05 
337 100 1,5 3,4 0,8 – 11,6 1,2 0,90 ± 0,08 
358 100 1,3 2,8 2,8 – 10,8 1,1 0,94 ± 0,09 
358 100 1,5 3,0 1,0 – 10,7 1,1 0,91 ± 0,08 
384 100 1,4 2,9 1,2 – 10,4 1,2 0,89 ± 0,09 
385 100 1,4 2,8 1,2 – 10,3 1,1 0,90 ± 0,07 
 
 Como se recoge en las tablas anteriores, los experimentos cinéticos a 
temperatura ambiente de cada una de las reacciones estudiadas se han llevado a cabo a 
cuatro presiones diferentes (50, 100, 150 y 200 Torr). En ninguno caso se ha observado 
dependencia de la constante de velocidad con la presión en dicho intervalo. En cuanto a 
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la dependencia con la temperatura, en la figura 4.4 se recogen las representaciones de 
Arrhenius obtenidas para las reacciones de los cuatro alcoholes estudiados. 
 
 









T -1 103 / K -1  
 










T -1 103 / K -1
 
Fig 4.4. Representaciones de Arrhenius para las reacciones del radical Cl con 2-butanol, 
2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 2,3-dimetil-2-butanol. 
 
Del ajuste lineal de los datos experimentales se obtuvieron las expresiones de 
Arrhenius:  
 
   k1 = (6,16±0,58)×10
−11exp[(174±58)/T]   [4.5] 
   k2 = (2,48±0,17)×10
−11exp[(328±42)/T]   [4.6] 
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   k3 = (6,29±0,57)×10
−11exp[(192±56)/T]   [4.7] 
   k4 = (4,80±0,43)×10
−11exp[(221±56)/T]   [4.8] 
 
en unidades de cm3 molécula−1 s−1 y donde el error es ±σ. En la tabla 4.5 se recogen los 
distintos parámetros de Arrhenius, así como la constante de velocidad a temperatura 
ambiente obtenida de dicha expresión. También quedan recogidos, con fines 
comparativos, los resultados del estudio de Cuevas, 2004, para la serie de alcoholes 
primarios. 
 
Tabla 4.5. Parámetros de Arrhenius determinados en el estudio cinético de las reacciones de distintos 
alcoholes con radical Cl y sus constantes cinéticas a temperatura ambiente calculadas a partir de la 














35,5 ± 2,2 559 ± 40 1,11 ± 0,08 0,544 ± 0,034 
Etanol a 
CH3CH2OH 
5,25 ± 0,52 -190 ± 68 -0,38 ± 0,14 0,993 ± 0,098 
1-propanol a 
CH3CH2CH2OH 
2,63 ± 0,21 -525 ± 51 -1,05 ± 0,10 1,53 ± 0,12 
1-butanol  a 
CH3CH2CH2CH2OH 
3,12 ± 0,31 -548 ± 65 -1,09 ± 0,13 1,96 ± 0,19 
1-pentanol a 
CH3CH2CH2CH2CH2OH 
3,97 ± 0,48 -533 ± 77 -1,06 ± 0,15 2,37 ± 0,29 
2-butanol b 
CH3-CHOH-CH2-CH3 
6,16 ± 0,58 -174 ± 58 -0,35 ± 0,12 1,10 ± 0,03 
2-metil-2-butanol b 
CH3-C(CH3)OH-CH2-CH3 
2,48 ± 0,17 -328 ± 42 -0,65 ± 0,08 0,74 ± 0,02 
3-metil-2-butanol b 
CH3-CHOH-CH(CH3)-CH3 
6,29 ± 0,57 -192 ± 56 -0,38 ± 0,11 1,20 ± 0,03 
2,3-dimetil-2-butanol b 
CH3-C(CH3)OH-CH(CH3)-CH3 
4,80 ± 0,43 -221 ± 56 -0,44 ± 0,11 1,05 ± 0,21 
a Cuevas, 2004; b Este trabajo 
 
 Como puede observarse en la tabla 4.5, excepto para el metanol, todas las 
reacciones de los alcoholes con cloro atómico tienen energía de activación negativa. 
Generalmente se observa que las reacciones radicalarias de sustracción de un átomo de 
hidrógeno en compuestos con grupos alquílicos –CH2– y –CH<, suelen presentar 
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energías de activación negativas, mientras que en compuestos que sólo contienen 
grupos –CH3 suelen ser positivas (Datos IUPAC, Atkinson y col., 2004). Este tipo de 
dependencias negativas con la temperatura son características de reacciones que pasan 
por un complejo molecular previo a la formación del correspondiente estado de 
transición (Jiménez y col., 2005). Las energías de activación más negativas de la tabla 
son las de las reacciones de 1-propanol, 1-butanol y 1-pentanol, que además se 
corresponden con las mayores velocidades de reacción. Las energías de activación para 
las reacciones de los alcoholes secundarios son del orden de la energía de activación de 
la reacción del etanol, y están comprendidas entre (-0,35 ± 0,1) kcal mol-1 y (-0,38 ± 
0,11) kcal mol-1 para 2-butanol y 3-metil-2-butanol, respectivamente, y (-0,65 ± 0,08) 
kcal mol-1 para 2-metil-2-butanol. La reacción de este último compuesto con Cl es la 
más lenta de toda la serie estudiada debido a que su factor pre-exponencial es también el 
más pequeño de dicha serie. 
 
 Las reacciones de radical OH con 2-butanol, 2-metil-2-butanol y 
2,3-dimetil-2-butanol fueron estudiadas por Jiménez y col., 2005. Para todas ellas se 
obtuvieron energías de activación más negativas que las correspondientes a las 
reacciones con Cl: (-0,69 ± 0,16) kcal mol-1 para la reacción de OH con 2-butanol, 
(-0,98 ± 0,19) kcal mol-1 para la reacción de 2-metil-2-butanol y 
(-0,89 ± 0,13) kcal mol-1 para la reacción de 2,3-dimetil-2-butanol. Para las reacciones 
con OH, el 2-metil-2-butanol también es el alcohol con la energía de activación más 
baja de toda la serie.  
 
4.3.2. Estudio cinético mediante fotólisis continua y detección con FTIR 
 
También se ha realizado un estudio cinético de las reacciones de la serie de 
alcoholes secundarios con cloro atómico ([4.1], [4.2], [4.3] y [4.4]) empleando la 
técnica cinética relativa de fotólisis continua con lámparas halógenas en cámara de 
smog y detección mediante FTIR. Los compuestos de referencia empleados para este 
estudio fueron 1,3-butadieno, ciclohexano, cloruro de terc-butilo y propeno. En general, 
fue muy laborioso encontrar buenos compuestos de referencia debido a la gran 
acumulación de bandas que presentaban los alcoholes estudiados en la región de 1900 a 
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][ 0 , donde A es el alcohol estudiado y R el compuesto de referencia. Según la 
ecuación [2.24], de la pendiente de estas representaciones lineales puede determinarse 
k/kref. Los experimentos fueron realizados a temperatura ambiente y presión de una 
atmósfera, empleando cuatro lámparas halógenas (λ = 300 – 460 nm) para la fotólisis y 
con tiempos de irradiación menores de 60 min. En todos los casos, se vio que la pérdida 
de reactivos o compuestos de referencia por deposición sobre las paredes o por procesos 
















2-butanol (1,3-butadieno como compuesto de
referencia)




















2,3-dimetil-2-butanol (cloruro de terc-butilo
como compuesto de referencia)
3-metil-2-butanol (propeno como compuesto de
referencia)
 
Fig 4.5. Ejemplos de representaciones de Ln([A]0/[A]t) frente a Ln([R]0/[R]t) para las reacciones de 
2-butanol, 2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 2,3-dimetil-2-butanol con Cl a 298,15 K y 1 atm de 
presión, usando 1,3-butadieno, cloruro de terc-butilo y propeno como compuestos de referencia. [A]0 y [A]t 
son las concentraciones del alcohol a tiempo 0 y tiempo t, mientras que [R]0 y [R]t son las concentraciones 
del compuesto de referencia a tiempo 0 y tiempo t.  





 En la tabla 4.6 se recogen los resultados cinéticos obtenidos con la técnica 
relativa para cada una de las reacciones estudiadas, usando distintos compuestos de 
referencia. Además, con fines comparativos, también se recogen los resultados 
obtenidos con la técnica absoluta FLP-FR.  
 
 
Tabla 4.6. Constantes cinéticas absolutas y relativas para la reacción del radical Cl con la serie de 





















1,3-butadienoa 0,48±0,02 1,20±0,20 2-butanol 
Ciclohexanob 0,41±0,03 1,44±0,19 





5,36±0,40 0,70±0,22 0,70±0,22 0,74 ± 0,02 
1,3-butadienoa 0,56±0,03 1,41±0,24 3-metil-2-
butanol Propenod 0,74±0,03 1,04±0,18 
1,17±0,14 1,20 ± 0,03 
1,3-butadienoa 0,42±0,05 1,05±0,21 
2,3-dimetil-2-
butanol Cloruro de 
terc-butiloc 
7,50±0,37 0,97±0,30 
1,03±0,17 1,05 ± 0,21 
(*) Media pesada de los valores de ki obtenidos con distintos compuestos de referencia; 
a kref = (2,51 ± 0,40)×10
−10 cm3molécula−1s−1 (Stutz y col., 1998); 
b kref = (3,50 ± 0,40)×10
−10 cm3molécula−1s−1 Dato IUPAC (Atkinson y col., 2003); 
c kref = (1,30 ± 0,40)×10
−11 cm3molécula−1s−1 (Donaghy y col., 1993); 
d kref = (1,40 ± 0,24)×10




 En general, se observa una buena concordancia entre los valores de la constante 
de velocidad determinados mediante la técnica  relativa y la absoluta, lo que pone de 
manifiesto la ausencia de dependencia de dicha constante de velocidad con la presión y 
la validez de los datos determinados para las diferentes condiciones de presión que se 
dan en la troposfera. 
 
 Según los estudios cinéticos realizados en este trabajo, los dos alcoholes más 
reactivos con cloro atómico son el 2-butanol y el 3-metil-2-butanol, mientras que el 
menos reactivo es el 2-metil-2-butanol. En general, en las reacciones radicalarias de 
sustracción de hidrógeno, es de esperar que la reactividad aumente con el grado de 
sustitución del carbono al que está unido dicho hidrógeno. Así, será más reactivo un 
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hidrógeno unido a un carbono terciario, que el unido a un secundario y éste más 
reactivo, a su vez, que el unido a un primario. Esto ha sido comprobado por diversos 
autores como Aschmann y Atkinson, 1995 o Smith y Ravishankara, 2002, entre otros. 
Según Atkinson y Aschaman, 1985, en los alcanos, los átomos de Cl reaccionan 5,5 
veces en hidrógenos unidos a carbonos terciarios y 3,8 veces en hidrógenos unidos a 
carbonos secundarios, por cada vez que lo hacen en un hidrógeno unido a un carbono 
primario. Algunos autores atribuyen este hecho a la disminución de la fortaleza del 
enlace C–H con el aumento de la sustitución, de modo que dicho enlace posee una 
energía de 439 kJ mol-1 para el CH3–H, 420,5 kJ mol
-1 para el C2H5–H, 401 kJ mol
-1 
para el (CH3)2CH–H y 399 kJ mol
-1 para (CH3)3C–H, (Smith y Ravishankara, 2002). 
Otra explicación a la diferente reactividad de los distintos grupos alquílicos puede 
hacerse en base al efecto inductivo. Cuantos más sustituyentes alquílicos (grupos 
donadores de carga) tenga un carbono, mayor será la densidad de carga de los 
hidrógenos enlazados a él. Esto aumentará la apetencia de las especies electrófilas, 
como el cloro atómico, por atacar en esa posición (Prior, 1966). Por otro lado, la 
sustracción del hidrógeno del grupo hidroxilo del alcohol ha sido descartada por 
diferentes autores como un mecanismo importante de reacción (Crawford y col., 2004; 
Cheema y col., 2002).  
 
 De ese modo, el 2-butanol y el 3-metil-2-butanol son los alcoholes de la serie 
estudiada que reaccionan más rápidamente con cloro atómico, debido a que poseen un 
mayor número de carbonos secundarios y terciarios que el 2-metil-2-butanol y el 
2,3-dimetil-2-butanol. Por otro lado, también hay que estudiar la influencia que pueda 
ejercer el grupo hidroxilo sobre la reactividad de los alcoholes con cloro atómico 
atómico. En principio, es de esperar, que puesto que el grupo hidroxilo es un grupo con 
efecto inductivo -I (efecto inductivo de retirada de carga), reduzca la densidad 
electrónica de los hidrógenos de los grupos alquílicos vecinos y, por tanto, lo haga 
también su reactividad con una especie electrófila como el cloro atómico. 
 
 En la tabla 4.7 se recogen las constantes de velocidad de las reacciones de Cl 
con tres series de compuestos orgánicos (alcanos, alcoholes y cloroalcanos) con igual 
número de grupos -CH2- y >CH-, pero con distintos grupos funcionales. Las reacciones 
de la serie de los cloroalcanos son las más lentas, lo cual es debido al fuerte efecto 
desactivante, -I, del grupo halógeno. Por su parte, la serie de los alcoholes tiene también 
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constantes de velocidad menores que la de los alcanos, pero la diferencia es pequeña, 
por lo que parece que el grupo –OH del alcohol no tiene un marcado efecto desactivante 
sobre la velocidad de la reacción. Además, con el aumento de la longitud de la cadena, 
el efecto inductivo pierde su influencia sobre los centros más alejados al grupo que lo 
ejerce, de modo que las diferencias de reactividad entre las tres series de compuestos 
tienden a disminuir. 
 
 
Tabla 4.7. Diferencia de reactividad del radical Cl con distintas series de alcanos, cloroalcanos  y 











a CH3CH2OH 9,93 
c CH3CH2Cl
 1,19 e 
CH3(CH2)2CH3 20,5 
a CH3(CH2)2OH 15,3 
c CH3(CH2)2Cl
 5,35 e 
CH3(CH2)3CH3 24,8 
b CH3(CH2)3OH 19,6 
c CH3(CH2)3Cl 14,3 
e 
CH3(CH2)4CH3
 29,9 b CH3(CH2)4OH 23,7 































a IUPAC (Atkinson y col., 2004); b Aschmann y Atkinson, 1995; c Cuevas, 2004; d Atkinson y Arey, 2003; 
e Wallington y col., 1989; f Atkinson y Aschmann., 1985; g este trabajo; h Tyndall y col., 1997. 
 
 
 En la tabla 4.8 se recogen las constantes de velocidad determinadas por Jiménez 
y col., 2005, para las reacciones de OH con una serie de alcoholes secundarios 
estudiados y se comparan con las correspondientes constantes de velocidad para la 
reacciones con Cl, determinadas experimentalmente en este trabajo. Como puede 
observarse en dicha tabla, las constantes de velocidad de las reacciones de radical Cl 
con los alcoholes secundarios son, en general, mayores en más de un orden de magnitud 
que las correspondientes constantes para las reacciones del radical OH. Según Smith y 
Ravishankara, 2002, la mayor reactividad del radical Cl está en concordancia con el 
hecho de que las barreras de activación en las reacciones de este radical son menores 
que las barreras para las mismas reacciones con radical OH, lo cual se puede deber 
principalmente a la mayor afinidad electrónica del radical Cl (3,61 eV), respecto de la 
afinidad electrónica del radical OH (1,83 eV). 
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2-butanol 1,32±0,14a 1,10 ± 0,03a 8,77 ± 1,46b 
2-metil-2-butanol 0,70±0,22a 0,74 ± 0,02a 3,64 ± 0,60b 
3-metil-2-butanol 1,17±0,14a 1,20 ± 0,3a — 
2,3-dimetil-2-butanol 1,03±0,17a 1,05 ± 0,21a 9,01 ± 1,00b 
a Este trabajo; b Jiménez y col., 2005. 
 
 
 Finalmente, en las reacciones de radical OH con alcoholes, el grupo hidroxilo 
ejerce un efecto activante sobre la velocidad de reacción. Como puede observarse en la 
tabla 4.9 las reacciones de radical OH con los alcoholes son varias veces más rápidas 
que las correspondientes reacciones de los alcanos con igual número de grupos –CH2- y 
>CH-. Según Nelson y col., 1990, la reactividad de los alcoholes con OH aumenta 
progresivamente, frente a la de los n-alcanos, con el aumento de la cadena 
hidrocarbonada en cadenas de hasta 5 átomos de carbono. Este hecho no puede 
explicarse en base al efecto inductivo. En este sentido, Nelson y col., 1990, propusieron 
que la reacción debía darse por un mecanismo distinto a la sustracción directa de 
hidrógeno observada para las reacciones de los n-alcanos con radical OH. 
 
 
Tabla 4.9. Diferencia de reactividad del radical OH con distintas series de alcanos, cloroalcanos  y 













































a Atkinson y Arey, 2003; b Markert y Nielsen, 1992; c Donaghy y col., 1993; d Loison y col., 1998; e este 
trabajo. 
 




4.4. ESTUDIO TEÓRICO 
 
 Además del estudio cinético, se ha realizado un estudio teórico con el fin de 
dilucidar el camino de reacción más favorable, desde el punto de vista energético, en 
cada una de las reacciones de cloro atómico con los alcoholes primarios (de metanol a 
1-pentanol) y secundarios (2-butanol, 2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 
2,3-dimetil-2-butanol) estudiados en este capítulo. Dicho estudio tiene interés, tanto 
desde el punto de vista mecanístico de las reacciones, como desde un punto de vista 
cinético, para poder determinar como afecta la posición del grupo hidroxilo a la energía 
de activación de la reacción. 
 
 Como se había comentado en el apartado 4.2, Jodkowski y col., 1998b, 
realizaron un estudio teórico de las reacciones de Cl y Br atómicos con metanol a nivel 
MP2, empleando las bases 6-311G* y 6-311G** para calcular la geometría y las 
frecuencias de las especies reactivas, y el método compuesto G2 para el cálculo de las 
energías. Los autores concluyeron que la reacción del cloro atómico con metanol se da 
vía formación de un complejo molecular intermedio y posterior sustracción de un 
hidrógeno del grupo –CH3, como vía preferente de reacción. También, señalaron que el 
elevado valor de la constante de velocidad de esta reacción puede ser causada por las 
bajas barreras de activación calculadas. Rudić y col., 2002, en su estudio teórico sobre 
las reacciones de cloro atómico con metanol, etanol y dimetiléter, a nivel MP2/6-
311G** y G2, calcularon también pequeñas barreras de activación y complejos 
moleculares intermedios parecidos a los encontrados para la correspondiente reacción 
del metanol. Por otro lado, Kollias y col., 2004, en su estudio IRC a nivel MP2/6-
311++G**, sobre la reacción de Cl con metanol, identificaron un camino de reacción 
directo de sustracción de hidrógeno, sin pasar por ningún complejo molecular 
intermedio de reacción. Del mismo modo, en los estudios de dinámica molecular de 
Bechtel y col., 2004 y Ahmed y col., 2000, sólo se ha identificado el camino directo de 
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4.4.1. Reacciones de los alcoholes primarios con cloro atómico 
 
 La búsqueda de los distintos intermedios de reacción (estados de transición y 
complejos moleculares) se ha llevado a cabo escaneando las distancias C…H…Cl para 
los distintos tipos de hidrógenos de cada uno de los alcoholes estudiados. La 
optimización de los reactivos, productos y de dichos intermedios de reacción se ha 
realizado a nivel MP2(full)/6-311G**, en los casos que fue posible. Debido a falta de 
capacidad de cálculo, en las reacciones del 1-butanol y 1-pentanol los intermedios de 
reacción se han optimizado mediante la opción frozen core, que sólo trabaja sobre los 
electrones de la capa de valencia. El cálculo de la energía se ha llevado a cabo mediante 
el método QCISD(T)/6-311G**. Debido a la gran cantidad de sistemas por evaluar, sólo 
se han calculado la totalidad de los puntos singulares o puntos críticos de la superficie 
de energía potencial (reactivos, complejos moleculares, estados de transición y 
productos) para los caminos de reacción energéticamente más favorables. Para el resto 
de caminos de reacción sólo se calcularon los correspondientes estados de transición. 
 
 Notamos con el nombre de TSn a los distintos estados de transición, donde n 
tiene que ver con la posición en la que se produce el ataque. Así, si se sustrae el 
hidrógeno del grupo hidroxilo del alcohol, tendremos el TS1; si se sustrae un hidrógeno 
en posición α respecto del grupo hidroxilo, lo notaremos como TS2, y así 
sucesivamente. También hay que tener en cuenta la simetría, puesto que trabajamos con 
cadenas hidrocarbonadas lineales. Así, para los grupos –CH2–, ambos hidrógenos serán 
químicamente equivalentes, mientras que para los grupos terminales –CH3, habrá dos 
posiciones químicamente distintas que notaremos como TSn syn y TSn anti, según se 
sustraiga un hidrógeno que esté en el mismo o en distinto plano que el grupo hidroxilo 
del alcohol. Igualmente, notaremos como MCn a los distintos complejos 
intermoleculares que se formen en la reacción. El MC0, es complejo molecular inicial 
que se forma por la interacción del cloro atómico con el átomo de oxígeno del alcohol, 
mientras que MC1, MC2,…, son los complejos moleculares formados tras el 
correspondiente estado de transición (TS1, TS2,…) por interacción de la molécula de 
HCl con el nuevo radical orgánico formado.  
 
En la figura 4.6 aparece un ejemplo de los puntos singulares de una superficie de 
energía potencial monodimensional típica para este tipo de reacciones (Jodkowski y 































CH2OH + HCl 
col., 1998b; Rudić y col., 2002). El átomo de cloro forma inicialmente un complejo 
molecular energéticamente favorecido, por interacción con el oxígeno del alcohol 
(MC0). Posteriormente, el átomo de cloro ataca a alguno de los hidrógenos del alcohol, 
formando el correspondiente TSn, que corresponde al máximo de la curva de potencial 
en el acercamiento del Cl al átomo de hidrógeno. Tras el TSn, aparece un nuevo 
complejo molecular (MCn) debido a la interacción mediante enlace de hidrógeno, del 
HCl con el resto orgánico. Finalmente, se forman los correspondientes productos de 
reacción. 
 
Figura 4.6. Puntos críticos de la superficie de energía potencial del camino de reacción energéticamente 
más favorecido calculado a nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-311G** para la reacción del 




En el complejo molecular inicial, MC0, el átomo de cloro se sitúa a una 
distancia de ~2,53 Å del átomo de oxígeno, mientras que la distancia d(Cl−Hhidroxilo) es 
de ~2,87 Å para el metanol y de ~2,82 Å para el resto de la serie. El ángulo 
α(H−O…Cl) es de ~101º para el metanol y ~98º para el resto de la serie. El ángulo 
diedro τ(Cβ−Cα−O…Cl) es de ~80º para el etanol en adelante, mientras que el ángulo 
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diedro τ(H−C−O…Cl) para el metanol es de ~70º. En la figura 4.7 se recogen los datos 
geométricos más significativos del MC0 de metanol y etanol. 
 
Figura 4.7. MC0 para metanol y etanol, calculados a nivel MP2(full)/6-311G**. 
 
 
 El ataque del Cl al grupo hidroxilo del alcohol pasa por un estado de transición 
que hemos llamado TS1, como el que se representa en la figura 4.8 para el metanol. El 
TS1 es una estructura con una simetría quasi-Cs, donde la distancia d(O…H) varía entre 
1,18 Å para el metanol, hasta 1,20 Å para el 1-pentanol, mientras que la distancia 
d(Cl…H) varía entre 1,44 Å para el metanol, hasta 1,46 Å para el 1-pentanol. El ángulo 
α(Cl…Hhidroxilo…O) está próximo a 163º para toda la serie. La frecuencia imaginaria va 
desde 2367i para TS1 del metanol, hasta 2424i para el TS1 del 1-pentanol y está 
asociada a movimientos de estiramiento y estrechamiento simultáneos de los enlaces 
O…Hhidroxilo y Hhidroxilo…Cl, lo cual equivale a una oscilación del hidrógeno entre los 




























τ(Cl-O-C-Hanti) = 69,7º 


















TS1 del metanol 
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 Cuando el átomo de cloro ataca a uno de los hidrógenos del grupo –CH2– 
situado en posición α respecto del grupo hidroxilo, pasa por el estado de transición que 
hemos llamado TS2. Los parámetros estructurales más significativos son las distancias 
de enlace d(Cα…H) y d(H…Cl), que varían desde 1,15 Å y 1,80 Å, respectivamente, 
para el metanol, hasta  1,13 Å y 1,97 Å para el 1-pentanol. El ángulo α(Cα…H…Cl) 
varía desde 173º para el metanol, hasta 117º para el 1-pentanol. La frecuencia 
imaginaria es de 236i cm-1, para el metanol, y varía entre 130i cm-1 y 123i cm-1, entre 
etanol y 1-pentanol. Dicha frecuencia imaginaria corresponde a estiramientos y 
estrechamientos simultáneos de los enlaces Cα…H y H…Cl, pero aparece contaminada 
con un movimiento fuera del plano. En la figura 4.9 aparecen, a modo de ejemplo, los 
TS2 correspondientes a las reacciones de metanol y etanol. En el metanol, el ataque del 
Cl a cualquiera de los tres hidrógenos del grupo metilo (-CH3), donde dos son 
químicamente equivalentes y uno no, lleva al mismo estado de transición, que se ha 
llamado TS2 de forma genérica. 
 
  
Figura 4.9. TS2 del metanol y etanol calculados a nivel MP2(full)/6-311G** 
 
 La sustracción de un hidrógeno en el grupo –CβH2– por parte del cloro atómico 
pasa por el estado de transición que hemos llamado TS3. Para el etanol hay dos TS3 no 
equivalentes, que hemos notado como TS3 syn y TS3 anti, mientras que para 
1-propanol, 1-butanol y 1-pentanol, sólo hay uno. En la figura 4.10 se recogen los dos 
TS3 del etanol, además del TS3 del 1-propanol y 1-butanol. En los TS3 del 1-propanol, 
1-butanol y 1-pentanol la distancia d(Cl…H) es de ~1,47 Å, mientras que la distancia 
d(H…C) varía entre 1,33 y 1,34 Å. El ángulo α(Cl…H…C) es de ~170º para los tres 
alcoholes. Los parámetros estructurales más significativos del TS3 syn y TS3 anti del 
etanol se recogen en la figura 4.10. Las frecuencias imaginarias para el TS3 syn y TS3 





τ(Cl-C-O-Hhidroxilo) = 66,6º 
TS2 del metanol 









TS2 del etanol 
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1-propanol es de 924i cm-1, y para los correspondientes TS3 del 1-butanol y 1-pentanol 
es de 742i cm-1. Todas ellas, se corresponden con un movimiento simultáneo de 
estiramiento y estrechamiento dentro del plano de los enlaces Cl…H y H…Cβ, que 




Figura 4.10. TS3 syn y TS3 anti del etanol y TS3 del 1-propanol y 1-butanol calculados a nivel 
MP2(full)/6-311G**, excepto el TS3 del 1-butanol en el que se empleó la opción frozen core. 
 
 
 A pesar de que las distancias y los ángulos de los enlaces C…H…Cl del TS3 son 
muy parecidos para 1-propanol, 1-butanol y 1-pentanol, hay una importante diferencia 
estructural entre ellos. Para el TS3 del 1-propanol, el ángulo de torsión τ(Cβ-Cα-O-H) se 
aparta de la linealidad en 23,2º, mientras que ese mismo ángulo de torsión, para los TS3 
correspondientes a 1-butanol y 1-pentanol, se separa de la linealidad 115,1º. Esta 
importante torsión de la cadena, supone la formación de una estructura pseudo-cíclica 
de seis miembros, como la que aparece en la figura 4.10, en la que el hidrógeno del 
grupo –OH se encuentra a una distancia de 2,73 Å del átomo de cloro. Se aplicó el 
método AIM en busca de algún punto crítico de enlace que confirmase la interacción 
Cl…Hhidroxilo, pero no se localizó ninguno. A pesar de ello, puesto que la distancia entre 
ambos átomos es menor que la suma de sus radios de Van der Waals (3 Å), (Levine, 
1996) y que diferentes autores han puesto en duda la fiabilidad del método AIM (Poater 

























τ(Cβ-Cα-O-H) = 115,1º 
TS3 del 1-butanol 
TS3 anti del etanol 
TS3 del 1-propanol 
TS3 syn del etanol 
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más adelante, hay una gran diferencia energética entre los TS3 lineales y 
pseudo-cíclicos, lo cual podría ser debido a la existencia de interacciones estabilizantes 
del estado de transición. 
 
 La sustracción de un átomo de hidrógeno en el grupo –CγH2– da lugar al TS4. 
La geometría del TS4 para 1-butanol y 1-pentanol es muy similar, con distancias de 
enlace d(Cl…H) ≈ 1,49 Å y d(H…Cγ) de 1,31 y 1,33 Å, respectivamente. Los ángulos 
del enlace α(Cl…H…Cγ) son de 176,8º y 176,1º para 1-butanol y 1-pentanol (ver figura 
4.11). Las frecuencias imaginarias varían desde 850i cm-1 para 1-butanol, hasta 
837i cm-1 para 1-pentanol. Por otro lado, los TS4 syn y anti de 1-propanol guardan 
bastante similitud estructural con los TS3 syn y anti del etanol. Las distancias de enlace 
d(Cl…H) y d(H…Cγ) son de 1,46 y 1,36 Å, tanto para syn, como para anti, mientras que 
el ángulo α(Cl…H…Cγ) varía de 178,2º para el primero, a 177,4º para el segundo. La 
frecuencia imaginaria es bastante distinta de la calculada para los otros TS4 (1050i cm-1 
para TS4 syn y 1132i cm-1 para TS4 anti) aunque es del orden de las calculadas para los 




Figura 4.11. TS4 del 1-butanol y TS5 del 1-pentanol calculados a nivel MP2/6-311G** 
 
 
 El ataque del átomo de cloro al grupo –CδH2– se produce a través de un estado 
de transición que hemos notado como TS5. Como se puede apreciar en la figura 
anterior, el TS5 del 1-pentanol guarda bastante similitud estructural con el TS4 del 
1-butanol e incluso con el TS3 del 1-propanol, si bien, el ángulo de torsión 
τ(Cβ-Cα-O-H) se hace cada vez más próximo a 180º, posiblemente por la mayor lejanía 
del átomo de cloro. Su frecuencia imaginaria (865i cm-1) es también próxima a la de los 






τ(Cβ-Cα-O-H) = 171,6º 





τ(Cβ-Cα-O-H) = 176,1º 
TS5 del 1-pentanol 
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1-butanol son también muy parecidas a las del resto de los TSn syn y anti, mientras que 
su frecuencias imaginarias son de 1074i y 1063i cm-1, respectivamente. Finalmente, las 
geometrías de los TS6 syn y anti del 1-pentanol son bastante similares a las del resto de 
los TSn syn y anti. Sus frecuencias imaginarias son de 1057i y 1069i cm-1, 
respectivamente. 
  
 Las distintas barreras y energías de activación calculadas a nivel 
QCISD(T)/6-311G** para cada una de las reacciones estudiadas, se presentan en la 
tabla 4.10. Las correcciones del punto cero (ZPE) y correcciones térmicas se calcularon 
a nivel MP2 y se sumaron a la energía QCISD(T). La energía de activación se calculó a 
través de la expresión [3.39] a la temperatura de 298,15 K para cada uno de los distintos 
caminos de reacción. 
 
 
Tabla 4.10. Barrera clásica (∆E‡clásica), barrera corregida con la energía del punto cero (∆E
‡
corregida), 
entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298,15K) y energía de activación a 298,15 K (Ea 298,15K) calculadas a 











 b / 
kcal mol-1 
Ea 298,15K 
 b  / 
kcal mol-1 
TS1 13,16 8,67 7,91 9,10 Metanol 
TS2 1,20 -0,41 -1,05 0,14 
TS1 13,08 9,23 8,59 9,78 
TS2 -0,24 -1,19 -1,68 -0,49 
TS3 syn 8,26 3,51 3,08 4,27 
Etanol 
TS3 anti 9,36 4,64 4,31 5,50 
TS1 30,80 27,16 26,54 27,73 
TS2 -0,59 -1,47 -1,95 -0,76 
TS3 4,14 -0,63 -0,90 0,28 
TS4 syn 6,55 1,99 1,52 2,71 
1-propanol 
TS4 anti 7,51 2,79 2,45 3,64 
TS1 30,60 26,86 26,27 27,46 
TS2 -0,67 -1,66 -2,11 -0,92 
TS3 1,34 -2,91 -3,45 -2,26 
TS4 2,45 -2,11 -2,44 -1,25 
TS5 syn 6,60 2,00 1,58 2,76 
1-butanol a 
TS5 anti 6,73 2,15 1,81 3,00 
TS1 c 29,03 24,62 24,18 25,37 
TS2 -0,72 -1,71 -2,16 -0,97 
TS3 1,23 -3,04 -3,56 -2,37 
TS4 2,07 -2,45 -2,80 -1,61 
TS5 2,61 -1,95 -2,27 -1,08 
TS6 syn 6,17 1,59 1,15 2,34 
1-pentanol a 
TS6 anti 6,72 2,13 1,80 2,99 
a Se ha empleado la aproximación frozen core para el cálculo de la geometría. 
b La corrección ZPE y la corrección térmica a 298,15K se han calculado a nivel MP2. 
c Para el TS1 del 1-pentanol la geometría se ha calculado a nivel MP2/6-311G*.  
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 Si atendemos a las energías de activación, para las reacciones de metanol, etanol 
y 1-propanol, el TS2 es el estado de transición energéticamente más favorable, por lo 
que la sustracción del hidrógeno en posición α respecto del grupo hidroxilo parece que 
es el camino preferente de reacción. Para las reacciones de 1-butanol y 1-pentanol, las 
energías de activación más bajas corresponden a los TS3. Como ya se dijo 
anteriormente, estos estados de transición son estructuras pseudo-cíclicas, lo cual podría 
suponer una estabilización energética de dicho estado de transición que lo haga ser el 
más favorable. No obstante, no hemos de perder de vista, que si atendemos 
exclusivamente a las energías QCISD(T), esto es la barrera clásica, la sustracción del 
hidrógeno del grupo −CαH2− (TS2) es el camino preferente de reacción para las 
reacciones de toda la serie de alcoholes. Es posible que la corrección térmica calculada 
con MP2 incorpore algún error al cálculo de la energía o que el máximo de la curva de 
energía potencial QCISD(T), no coincida en todos los casos con el máximo de la curva 
MP2, de forma que estuviéramos calculando la EQCISD(T) para una geometría que no se 
corresponda con el del máximo de su curva de energía potencial, tal y como se describe 













Figura 4.12. Representación de la curva de energía potencial QCISD(T) y MP2. 
 
 Por todo ello, no podemos asegurar que para la reacción del 1-butanol y 
1-pentanol, el TS3 se corresponda realmente con el camino de reacción energéticamente 





Máximo de la curva de energía 
potencial QCISD(T) 
Máximo de la curva de energía 
potencial MP2 
E 
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reacciones de los tres primeros alcoholes de la serie, la sustracción de un hidrógeno en 
posición α respecto del grupo hidroxilo, es el principal camino de reacción.  
  
 La sustracción de hidrógeno en los grupos –OH tiene una barrera bastante 
considerable, de en torno a 9 kcal mol-1 para metanol y etanol, y aproximadamente 27 
kcal mol-1 para el resto de la serie (excepto para 1-pentanol que es ligeramente inferior, 
pero esto podría ser causado por el empleo de una base más pequeña, 6-311G*). Como 
se observa en la tabla 4.10, el ataque a los grupos metilo terminales, –CH3, también 
tienen energías de activación elevadas, en comparación con la sustracción de hidrógenos 
de los grupos –CH2–, por lo que será junto con el ataque al grupo –OH, un camino 
minoritario de reacción. 
 
 Comparar las energías de activación calculadas teóricamente con las 
determinadas experimentalmente es algo complejo, sobre todo porque las primeras son 
las correspondientes energías de la barrera para cada camino de reacción, mientras que 
la experimental se determina sobre un proceso global de reacción. No obstante, la 
energía de activación determinada experimentalmente por Cuevas, 2004, para la 
reacción del metanol con cloro atómico es de 1,11 ± 0,08 kcal mol-1, valor intermedio 
entre la energía de activación calculada teóricamente para los dos caminos de reacción 
posibles (9,10 kcal mol-1 para el TS1 y 0,14 kcal mol-1 para el TS2), aunque más 
próximo al más favorable de ellos. Para el etanol, la energía de activación calculada 
para el camino preferente de reacción (-0,49 kcal mol-1) es también parecida a la 
determinada experimentalmente para el proceso global (-0,38 ± 0,14 kcal mol-1). Con el 
aumento de la longitud de la cadena la comparación se hace más difícil, debido al 
aumento de posibles caminos de reacción. A pesar de ello, los valores de energías de 
activación calculadas para los caminos preferentes siguen estando en consonancia con 
los determinados experimentalmente. 
 
 Debido al gran número de sistemas en estudio, se calcularon las geometrías y 
energías de los complejos moleculares y productos de reacción correspondientes sólo al 
camino con energía de activación más favorable, de cada una de las reacciones 
estudiadas. En la figura 4.13 se recogen las geometrías de algunos de los complejos 
moleculares más representativos calculados. 
 







Figura 4.13. MC2 de metanol y etanol calculados a nivel MP2(Full)/6-311G** y MC3 de 1-butanol 




 En general, en este tipo de complejos, la molécula de HCl está interaccionando a 
una distancia de ~ 2Å con el resto orgánico. Mediante el método AIM confirmamos la 
existencia del correspondiente enlace de hidrógeno Cl−H…C. Los MC2 de metanol y 
etanol se recogen en la figura 4.13, mientras que la geometría de MC2 de 1-propanol es 
similar a la del correspondiente MC2 del etanol. Por su parte, los MC3 de 1-butanol y 
1-pentanol siguen manteniendo la estructura pseudo-cíclica de los correspondientes 
TS3, aunque las distancias de los enlaces Cl−H…C son parecidas a las del resto de 
complejos moleculares. 
 
 En la tabla 4.11 se recogen las entalpías relativas (a los reactivos) calculadas 
para las especies que participan en el camino energéticamente favorecido de cada una 
de las reacciones estudiadas. Como puede observarse en dicha tabla los complejos 
moleculares formados tras los correspondientes estados de transición están muy 
estabilizados energéticamente, con entalpías menores que las del MC0 para los caminos 








MC3 del 1-butanol 
172,8º 
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Tabla 4.11. Entalpías relativas a los reactivos, calculadas a nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-
311G** para los estados de transición (TS), complejos moleculares (MC) y productos para el principal 






 a / 
 kcal mol–1 
H TSn
 a,b /  
kcal mol–1 
H MCn
 a / 
 kcal mol–1 
H productos 
a,c /  
kcal mol–1 
Metanol TS2 -4,86 -1,05 -7,00 -4,62 
Etanol TS2 -5,13 -1,68 -8,67 -5,37 
1-propanol TS2 -5,18 -1,95 -8,72 -5,15 
1-butanol d TS3 -5,25 -3,45 -3,60 -0,62 
1-pentanol d TS3 -5,27 -3,56 -3,75 -0,69 
a El cálculo de la ZPE y corrección térmica a 298,15 K se ha realizado a nivel MP2. 
b Entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298,15K) para el principal camino de reacción. 
c Entalpía de reacción a 298,15 K (∆H298,15K) para el principal camino de reacción. 




 De forma gráfica se representan los puntos críticos de dos de las superficies de 
energía potencial monodimensionales calculadas para el principal camino de reacción 
(figura 4.14). La primera de ellas corresponde a la reacción del 1-propanol con cloro 
atómico, donde el principal camino de reacción pasa por el TS2, mientras que el 
segundo ejemplo es el de la reacción del 1-butanol con cloro atómico, donde el principal 
camino reacción (en base a los cálculos de energía corregidos a nivel MP2) pasa por un 
estado de transición pseudo-cíclico (TS3). 
 
 El camino de reacción que pasa por el estado de transición TS3 para las 
reacciones de 1-butanol y 1-pentanol tiene unas entalpías de reacción mucho menos 
exotérmicas (~ -0,6 kcal mol-1) que los correspondientes caminos de reacción que pasan 
por el estado TS2 para los tres primeros alcoholes de la serie (~ -5 kcal mol-1). Este es 
un nuevo indicio que nos hace sospechar que el TS3 quizá no sea realmente el camino 
de reacción preferente para 1-butanol y 1-pentanol. 
 




Figura 4.14. Puntos singulares de la superficie de energía potencial de los principales caminos de 
reacción calculados a nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2/6-311G** para las reacciones del 1-propanol y 




4.4.2. Reacciones de los alcoholes secundarios con cloro atómico 
 
 En el estudio teórico de las reacciones de los alcoholes secundarios con cloro 
atómico, se ha prescindido de los caminos de reacción que supongan la sustracción de 
un átomo de hidrógeno en los grupos metilo (-CH3) e hidroxilo (-OH), que como se ha 
visto en la sección anterior y en trabajos experimentales y teóricos previos (Crawford y 
col., 2004, y Taatjes y col., 1999; Cheema y col., 2002; Jodkowski y col., 1998b; Rudić 
y col., 2002) son caminos muy minoritarios de reacción, con energías de activación, en 
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estos grupos en algunos sistemas como el 2-butanol, se pasa de tener diez posibles 
estados de transición a sólo tres, con el consiguiente ahorro de tiempo de computación. 
 
 Aunque estos sistemas, son en general de mayor tamaño que los 
correspondientes alcoholes lineales, los cálculos geométricos se han realizado, en todos 
los casos sin necesidad de emplear la opción frozen core, aprovechando una ampliación 
de la capacidad de cálculo de los ordenadores del Centro de Supercomputación 
(Universidad de Castilla-La Mancha).  
 
 Para la reacción del 2-butanol con cloro atómico, prescindiendo de los caminos 
de reacción que conlleven sustracción de hidrógenos en grupos metilo e hidroxilo, se 
han encontrado tres estados de transición diferentes. Uno que llamaremos TS2, en 
posición α respecto del grupo hidroxilo, y otros dos en posición β, que notaremos como 
TS3 syn y TS3 anti, dependiendo de si el átomo de cloro se sitúa o no, respectivamente, 
en el mismo plano que el grupo hidroxilo. El 2-butanol tiene dos enantiómeros 
químicamente indistinguibles: R-2-butanol y S-2-butanol. Puesto, que son 
químicamente equivalentes, sólo se han realizado cálculos para uno de ellos, en este 
caso para el enantiómero R. En la figura 4.15, aparecen recogidos los parámetros 
geométricos más representativos calculados a nivel MP2(full)/6-311G** para el 
complejo molecular inicial (MC0) y los tres estados de transición mencionados. 
 
El complejo molecular inicial, MC0, posee una geometría parecida a los 
correspondientes de los alcoholes lineales. El átomo de Cl se sitúa a 2,56 Å del átomo 
de oxígeno y a aproximadamente 3 Å de otros tres hidrógenos de la molécula. De haber 
interacción con algunos de esos tres hidrógenos debería ser débil, puesto que la suma de 
los radios de Van der Waals de cloro e hidrógeno es de ~3 Å (Levine, 1996). En el TS2, 
el átomo de Cl se sitúa bastante alejado del átomo de hidrógeno del grupo >CαH- (2,12 
Å), sobre todo si lo comparamos con que el resto de los TS calculados para esa 
molécula. Su frecuencia imaginaria es de 73i, y a parte del los típicos movimientos de 
estiramiento y estrechamiento de los enlaces Cα…H y H…Cl, se encuentra contaminada 
con movimientos fuera del plano y movimientos torsionales de otras partes de la 
molécula. Por su parte, los TS3 syn y anti tienen geometrías muy parecidas entre ellos, 
y también similares a la de otros estados de transición calculados para ataques en 
posición β (como por ejemplo el TS3 del 1-propanol que aparece en la figura 4.10), en 
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las que el átomo de Cl se sitúa a 1,46 Å del átomo de H, de forma casi lineal con el 
enlace H…Cβ. Sus frecuencias imaginarias son 916i y 888i cm
-1 para syn  y anti, 
respectivamente, y se corresponden con el típico movimiento simultáneo de 
estiramiento y estrechamiento dentro del plano de los enlaces Cl…H y H…Cβ, que 





TS2 del R-2-butanol 
  
Figura 4.15. Complejo molecular inicial (MC0) y estados de transición de la reacción de R-2-butanol con 
cloro atómico calculados a nivel MP2(Full)/6-311G**. 
 
 
 Para el 2-metil-2-butanol se han calculado únicamente dos estados de transición 
correspondientes al ataque de los dos hidrógenos, químicamente no equivalentes de la 
posición –CβH2−, a los que hemos llamado TS3 syn y TS3 anti, en función de si el 
átomo de Cl se dispone o no en el mismo plano del grupo hidroxilo. Sus parámetros 
geométricos más representativos, calculados a nivel MP2(full)/6-311G**, aparecen 
recogidos en la figura 4.16, y sus frecuencias imaginarias son 926i cm-1 (syn) y 
837i cm-1 (anti). También, se ha calculado la geometría del complejo molecular inicial, 
MC0, siendo muy similar a la correspondiente MC0 del 2-butanol, con una distancia 

































Figura 4.16. TS3 syn y TS3 anti para el 2-metil-2-butanol calculados a nivel MP2(Full)/6-311G**. 
 
 
 El 3-metil-2-butanol, al igual que el 2-butanol, tiene dos enantiómeros 
químicamente equivalentes, puesto que el Cα respecto del grupo hidroxilo es un carbono 
quiral. Así, sólo se han realizado cálculos para uno de los enantiómeros. El complejo 
molecular inicial, MC0, tiene una geometría similar a los anteriores calculados para el 
R-2-butanol y el 2-metil-2-butanol. En cuanto a los estados de transición, se han 
calculado dos: uno en posición α respecto del grupo hidroxilo, que llamamos TS2, y 
otro en posición β, que notamos como TS3. En el TS2, el átomo de Cl se sitúa, de 
nuevo, bastante alejado del átomo de hidrógeno del grupo >CαH- (2,22 Å), incluso más 
alejado que en el TS2 del R-2-butanol, posiblemente debido a impedimentos estéricos. 
Su frecuencia imaginaria es de 49i y, nuevamente, los movimientos de estiramiento y 
estrechamiento simultáneos de los enlaces Cα…H y H…Cl, se encuentra contaminados 
con movimientos fuera del plano y movimientos torsionales de otras partes de la 
molécula. Por su parte, en el TS3 el átomo de Cl se sitúa en el mismo plano que el 
grupo hidroxilo a una distancia d(Cl…H) de 1,50 Å, mientras que la distancia d(H…Cβ) 
es de 1,31 Å, y el ángulo α(Cl…H…Cβ) de 171,9º. Esta geometría es un poco diferente 
de los TS3 calculados para 2-butanol y 2-metil-2-butanol, puesto que se produce un 
acortamiento de la distancia d(H…Cβ) y un estiramiento de la distancia d(Cl…H), 
posiblemente debido a impedimentos estéricos. Su frecuencia imaginaria (673i cm-1) 
corresponde a movimientos simultáneos de estiramiento y estrechamiento dentro del 
plano de los enlaces Cl…H y H…Cβ. En la figura 4.17 se recogen los parámetros 
geométricos más representativos para el TS2 y TS3 del 3-metil-2-butanol. 
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TS2 del R-3-metil-2-butanol 
 
 
TS3 del R-3-metil-2-butanol 
Figura 4.17. TS2 y TS3 para el R-3-metil-2-butanol calculados a nivel MP2(Full)/6-311G**. 
 
 
 Finalmente, para el 2,3-dimetil-2-butanol sólo se ha calculado el estado de 
transición correspondiente a la sustracción del hidrógeno del carbono terciario en 
posición β. Debido a la gran cantidad de grupos metilo de la molécula, se ha realizado 
un cálculo de la barrera de torsión del enlace >Cα(OH)—CβH< para determinar la 
conformación más estable (ver figura 4.18). Sus datos geométricos más significativos 
aparecen recogidos en la figura 4.18. Este estado de transición es geométricamente más 










Figura 4.18. TS3 del 2,3-dimetil-2-butanol calculado 
a nivel MP2(Full)/6-311G**. 
 
 
 Las distintas barreras y energías de activación calculadas a nivel 
QCISD(T)/6-311G** para cada una de las reacciones estudiadas, se presentan en la 
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cero (ZPE) y correcciones térmicas de la energía se han calculado a nivel MP2. La 
energía de activación se ha obtenido a través de la expresión [3.39] a la temperatura de 
298,15 K para cada uno de los distintos caminos de reacción. 
 
 
Tabla 4.12. Barrera clásica (∆E‡clásica), barrera corregida con la energía del punto cero (∆E
‡
corregida), 
entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298,15K) y energía de activación a 298,15 K (Ea 298,15K) calculadas a 











 a / 
kcal mol–1 
Ea 298,15K 
 a  / 
kcal mol–1 
TS2 -1,25 -1,67 -2,08 -0,89 
TS3 syn 3,96 -0,64 -0,97 0,22 2-butanol 
TS3 anti 4,25 -0,38 -0,66 0,53 
TS3 syn 3,66 -1,01 -1,23 -0,04 
2-metil-2-butanol 
TS3 anti 3,92 -0,77 -1,02 0,17 
TS2 -1,44 -1,75 -2,16 -0,97 
3-metil-2-butanol 
TS3 0,54 -3,99 -4,18 -2,99 
2,3-dimetil-2-
butanol 
TS3 0,05 -4,51 -4,61 -3,43 
a La corrección ZPE y la corrección térmica de la energía a 298,15K se han calculado a nivel MP2. 
 
 
 Las energías de activación calculadas teóricamente para los distintos caminos de 
la reacción del 2-butanol son las que más se aproximan al valor de la energía de 
activación determinada experimentalmente (-0,35 ± 0,12 kcal mol-1). Las energías 
activación calculadas para el resto de las reacciones difieren tanto más del valor 
experimental, cuanto mayor es el tamaño de la molécula, tal vez debido al aumento de 
efectos estéricos en los sistemas evaluados. Por ejemplo, para la reacción del 
2-metil-2-butanol con cloro atómico la energía de activación calculada para el camino 
preferente de reacción varía aproximadamente 0,6 kcal del valor determinado 
experimentalmente (-0,65 ± 0,08 kcal mol-1), mientras que para la correspondiente 
reacción del 2,3-dimetil-2-butanol, la diferencia entre la energía de activación calculada 
para el camino preferente de reacción y la determinada experimentalmente 
(-0,44 ± 0,11 kcal mol-1), es de varias kcal mol-1. 
 
 A pesar de ello, las energías de activación calculadas teóricamente aportan 
información de tipo mecanístico que podrá ser corroborada con los estudios de 
productos de reacción. En la reacción del 2-butanol con cloro atómico, el ataque 
preferente se produce en el hidrógeno del carbono adyacente a dicho grupo. Por tanto, 
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cabría esperar que el principal producto primario de dicha reacción, según los esquemas 
de degradación troposférica, que se verán en la figura 4.25, fuese la 2-butanona. Por su 
parte, en la reacción del cloro atómico con 3-metil-2-butanol, el camino 
energéticamente favorecido es el ataque al grupo >CβH- en lugar del al >CαH-. No 
obstante, atendiendo al valor de la barrera clásica (energía QCISD(T) sin correcciones 
térmicas) el ataque en el grupo >CαH- es el camino preferente. 
 
 Al igual que en el estudio teórico de los alcoholes lineales, se han calculado los 
puntos singulares de la superficie de energía potencial monodimensional para el camino 
energéticamente más favorecido en cada reacción. En la figura 4.19 se recogen los 
parámetros característicos más representativos de los complejos moleculares, MCn, 




MC2 del R-2-butanol 
 
MC3 syn del 2-metil-2-butanol 
 
MC3 del R-3-metil-2-butanol 
 
MC3 del 2,3-dimetil-2-butanol 
Figura 4.19. Complejos moleculares, MCn, correspondientes a los TSn energéticamente más favorables 













Reactividad atmosférica de los alcoholes con cloro atómico        145 
 
 
Finalmente, en la tabla 4.13 se recogen las entalpías relativas (a los reactivos) 
calculadas para las distintas especies que participan en el camino preferente de cada una 
de las reacciones estudiadas entre los alcoholes secundarios y el cloro atómico. 
 
 
Tabla 4.13. Entalpías relativas a los reactivos, calculadas a nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-
311G** para los estados de transición (TS), complejos moleculares (MC) y productos para el principal 





 a / 
kcal mol-1 
H TSn
 a,b / 
kcal mol-1 
H MCn





2-butanol TS2 -4,67 -2,08 -9,86 -5,26 
2-metil-2-butanol TS3 syn -5,12 -1,23 -6,39 0,15 
3-metil-2-butanol TS3 -4,71 -4,18 -7,53 -0,94 
2,3-dimetil-2-butanol TS3 -5,22 -4,61 -8,81 -1,90 
a El cálculo de la ZPE y corrección térmica de la energía a 298,15 K se ha realizado a nivel MP2. 
b Entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298.15K) para el principal camino de reacción. 




 Como se observa en la tabla 4.13, todas las entalpías de reacción calculadas son 
negativas, excepto para el 2-metil-2-butanol. Como ocurría en las reacciones de los 
alcoholes primarios, los caminos de reacción que pasan por el ataque del cloro atómico 
en posición α respecto del grupo hidroxilo son los que tienen las entalpías de reacción 





4.5. ESTUDIO DE PRODUCTOS DE REACCIÓN 
 
 El estudio de los productos de reacción se ha realizado en la cámara de smog 
empleando varías técnicas de detección: captación y derivatización de los productos 
aldehídicos y cetónicos con cartuchos de 2,4-DNPH y posterior análisis en HPLC, así 
como detección y seguimiento de los productos durante la reacción mediante FTIR.  
 
 




4.5.1. Captación y derivatización de productos con 2,4-DNPH y análisis con HPLC 
 
 Las reacciones se han llevado a cabo en aire sintético, a temperatura ambiente y 
a una atmósfera de presión. Con el fin de determinar los productos primarios de la 
reacción entre un alcohol y cloro atómico, los experimentos se han realizado en 
ausencia de óxidos de nitrógeno, puesto que la presencia de NO interviene de forma 
activa en los procesos oxidativos y altera las proporciones de los productos aldehídicos 
formados. En este sentido, Cheema y col., 2002, determinaron que para la reacción de 
1-propanol con cloro atómico, con el aumento de la cantidad de NO en la cámara de 
reacción, aumentaba la proporción de los aldehídos de cadena corta formados 
(formaldehído y acetaldehído) frente a los de cadena más larga (propanaldehído). No 
obstante, también se han realizado una serie de pruebas en presencia de óxidos de 
nitrógeno para validar la metodología empleada, comparando nuestro resultados con los 
de Cheema y col., 2002. Por otro lado, para determinar los productos primarios de 
reacción es necesario evitar que éstos reaccionen una vez formados. Para ello, las 
concentraciones de alcoholes introducidos en al cámara de reacción deben ser varias 
veces superiores a las de cloro molecular, de manera que la velocidad de reacción con 
los alcoholes (reactivos) sea mayor que la velocidad de reacción con los aldehídos 
(productos primarios de reacción), los cuales son menos reactivos y se encuentran en 
menor proporción. Además, la captación de los productos se ha realizado a tiempos 
cortos de reacción para evitar que, con el aumento de su concentración en la cámara de 
reacción, se transformasen en productos secundarios o finales. 
 
 La identificación de los aldehídos y cetonas derivatizados se ha realizado por 
comparación con patrones comerciales (Supelco), mientras que para la cuantificación se 
han elaborado rectas de calibrado como las recogidas en la figura 2.24. No se han 
estudiado mediante este método las reacciones de los alcoholes secundarios con cloro 
atómico, puesto que no se disponía de patrones certificados para sus correspondientes 
productos aldehídicos y cetónicos de reacción. Tampoco se ha estudiado la reacción del 
metanol con cloro atómico, debido a que el formaldehído es el único producto primario 
aldehídico que se espera que se forme. 
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 En la figura 4.20 se recogen algunos ejemplos de cromatogramas realizados en 







Figura 4.20. Ejemplos de cromatogramas (realizados en HPLC) obtenidos en el estudio de las reacciones 
de etanol y 1-propanol con Cl mediante derivatización con 2,4-DNPH. Las condiciones experimentales 
han sido: (a) T = 298 K, P = 740 Torr, tiempo de reacción = 18 min, [etanol] = 34 ppm, [Cl2] = 5 ppm y 
aire sintético como gas portador. (b) T = 298 K, P = 740 Torr, tiempo de reacción = 30 min, 











 Para la reacción de etanol con cloro atómico se obtuvo mayoritariamente 
acetaldehído como producto de reacción (>98%). Las proporciones de los productos 
determinados y las condiciones en las que se llevaron a cabo los experimentos se 
recogen en la tabla 4.14. 
 
 
Tabla 4.14. Condiciones experimentales y relación de productos carbonílicos obtenidos para la 
reacción del etanol con cloro atómico  
Productos de reacción Experimento 1 Experimento 2 Experimento 3 
% formaldehído 1,3 1,5 1,7 
% acetaldehído 98,7 98,5 98,3 
Condiciones experimentales    
[etanol] / ppm 34 50 34 
[Cl2] / ppm 5 5 5 
Tiempo de reacción / min 18 22 17 
 
 
 Para la reacción de 1-propanol con cloro atómico se ha determinado la 
proporción de productos primarios aldehídicos que se recoge en tabla 4.15. Como puede 
observase en dicha tabla, el producto primario mayoritario es 1-propanal, mientras que 
el minoritario es el formaldehído. 
 
 
Tabla 4.15. Condiciones experimentales y relación de productos carbonílicos obtenidos para la 
reacción del 1-propanol con cloro atómico  
Productos de reacción Experimento 1 Experimento 2 Experimento 3 
% formaldehído 7,3 4,4 8,5 
% acetaldehído 22,7 13,5 16,7 
% 1-propanal 70,0 82,09 74,8 
Condiciones experimentales    
[1-propanol] / ppm 25 23 25 
[Cl2] / ppm 5 7 5 
Tiempo de reacción / min 30 25 30 
 




 Como se ha dicho anteriormente, Cheema y col., 2002 realizaron un estudio de 
productos de la reacción de 1-propanol con cloro atómico y determinaron que con el 
aumento de la concentración de NO, disminuía la proporción de los aldehídos de cadena 
larga, frente a los de cadena más corta. De ese modo, se han realizado una serie de 
experimentos de determinación de productos para la reacción de 1-propanol con cloro 
atómico en presencia de óxidos de nitrógeno. Los resultados obtenidos, junto con las 
condiciones experimentales, se recogen en la tabla 4.16. Como se observa en dicha tabla 
la relación [acetaldehído]/[1-propanal] aumenta considerablemente para los 




Tabla 4.16. Condiciones experimentales y relación de productos carbonílicos obtenidos para la 
reacción del 1-propanol con cloro atómico, en presencia de NO. 
Productos de reacción Experimento 1 Experimento 2 Experimento 3 
% formaldehído — — — 
% acetaldehído 40,2 43,8 43,1 
% 1-propanal 59,8 56,2 56,9 
Condiciones experimentales    
[1-propanol] / ppm 76,77 44,6 47,1 
[Cl2] / ppm 11,43 8 9,1 
[NO] / ppm 13,72 13,3 15,5 




 Finalmente, en las tablas 4.17 y 4.18 se recogen las condiciones experimentales 
y las proporciones de productos determinados para las reacciones de 1-butanol y 
1-pentanol con cloro atómico, respectivamente. En la primera de las reacciones el 
producto mayoritario es el 1-butanal, seguido de 1-propanal, mientras que para la 
reacción del 1-pentanol el producto mayoritario es el 1-propanal. 
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Tabla 4.17. Condiciones experimentales y relación de productos carbonílicos obtenidos para la 
reacción del 1-butanol con cloro atómico 
Productos de reacción Experimento 1 Experimento 2 Experimento 3 
% formaldehído 6,5 7,7 7,1 
% acetaldehído 5,3 5,5 5,5 
% 1-propanal 20,2 21,0 18,9 
% 1-butanal 68,0 65,9 68,4 
Condiciones experimentales    
[1-butanol] / ppm 18 18 18 
[Cl2] / ppm 4 4 4 
Tiempo de reacción / min 25 25 25 
 
Tabla 4.18. Condiciones experimentales y relación de productos carbonílicos obtenidos para la 
reacción del 1-pentanol con cloro atómico 
Productos de reacción Experimento 1 Experimento 2 Experimento 3 
% formaldehído 6,1 8,2 7,7 
% acetaldehído 13,8 16,7 17,0 
% 1-propanal 67,6 56,7 48,6 
% 1-butanal 10,7 14,7 19,8 
% 1-pentanal 1,7 3,7 6,9 
Condiciones experimentales    
[1-pentanol] / ppm 23 25 36 
[Cl2] / ppm 7 5 5 
Tiempo de reacción / min 25 25 20 
 
 
4.5.2. Detección de productos mediante FTIR 
 
 En este caso, las reacciones se han realizado en presencia de óxidos de nitrógeno 
y a tiempos más largos de reacción para poder detectar también la formación de los 
contaminantes secundarios. Las distintas reacciones se han llevado a cabo en aire 
sintético y a presión atmosférica, empleando la técnica FTIR para la detección de los 
correspondientes productos de reacción. En la figura 4.21 se recogen algunos ejemplos 
espectros de FTIR obtenidos para algunas de las reacciones estudiadas a tiempo cero y 
tras varias horas de reacción. En dichos espectros se indican los principales productos 
de reacción identificados. 
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Figura 4.21. (a) Espectro inicial y a las 3 horas de la reacción de 1-propanol con Cl en presencia de óxidos 
de nitrógeno. Las condiciones experimentales han sido [Cl2] = 8,6 ppm, [NO] = 7,2 ppm (con impurezas de 
NO2 < 1%), [1-propanol] = 6,3 ppm, Ptotal = 740 Torr. (b) Espectro inicial y a las 6 horas de la reacción de 
1-butanol con Cl en presencia de óxidos de nitrógeno. Las condiciones experimentales han sido [Cl2] = 
10,5 ppm, [NO] = 10,5 ppm (con impurezas de NO2 < 1%), [1-butanol] = 9,1 ppm, Ptotal = 750 Torr. 
 
152                                       Reactividad atmosférica de los alcoholes con cloro atómico 
 
  
 Para las reacciones del etanol y 1-propanol con cloro atómico los productos 
finales de degradación detectados, además de la correspondiente mezcla de aldehídos, 
han sido ácido fórmico, CO, CO2 y HCl, fueron peroxiacetilnitrato (PAN) y 
peroxipropilnitrato (PPN), como ya había sido observado en estudios previos (Grosjean, 
1997). Para la reacción de 1-butanol con cloro atómico se han identificado bandas de 
gran intensidad atribuibles a PAN y PPN, pero no se han detectado bandas de 
peroxibutilnitrato (PBN), que es el peroxiacetilnitrato procedente del 1-butanal. En la 
figura 4.21 se muestran, a modo de ejemplo, los espectros inicial y final obtenidos para 
las reacciones de 1-propanol y 1-butanol con cloro atómico. Como puede observarse en 
dichos espectros, durante la reacción las bandas de IR de 1-propanol y 1-butanol 
disminuyen su intensidad y es posible identificar bandas correspondientes a PAN, PPN, 
HCl, CO, CO2. Las intensidades de las bandas de óxidos de nitrógeno también 
disminuyen durante la reacción porque dichos compuestos se consumen en la formación 
de los peroxialquilnitratos (PAN y PPN). La cuantificación de los productos de reacción 
no ha sido posible en ninguno de los casos descritos debido a que no se dispone de 
patrones para el PAN y PPN. 
 
 Para la reacción del 2-butanol con cloro atómico se ha detectado 2-butanona a 
cortos tiempos de reacción, mientras que a tiempos más largos se ha detectado PAN y 
ácido fórmico, además de CO, CO2 y HCl. La reacción del 2-metil-2-butanol con cloro 
atómico ya había sido estudiada por Japar y col., 1990. Estos autores detectaron acetona 
y formaldehído como únicos productos de reacción. En nuestro experimento, no 
obstante, se han identificado bandas intensas correspondientes a acetona y PAN, además 
de bandas mucho menos intensas de ácido fórmico. Como principales productos 
primarios para la reacción del 3-metil-2-butanol con cloro atómico se ha detectado 
3-metil-2-butanona, además de acetona, que también puede ser un producto secundario 
de reacción, procedente de la reacción de la 3-metil-2-butanona con cloro atómico, 
como se verá más adelante. Además, se han identificado bandas correspondientes a 
PAN, ácido fórmico, CO y CO2 como productos secundarios de reacción. Finalmente, 
para la reacción del 2,3-dimetil-2-butanol con cloro atómico sólo se ha detectado 
acetona como producto primario de reacción, aunque a largos tiempo también se han 
observado bandas de baja intensidad correspondientes a PAN y ácido fórmico, 
procedentes de la degradación de la acetona. 
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4.6. MECANISMO DE LAS REACCIONES 
 
 A continuación discutiremos los principales resultados obtenidos en los estudios 
cinéticos, teóricos y de detección de productos que se han realizado en este capítulo 
para proponer un mecanismo para las reacciones estudiadas. 
 
4.6.1. Reacciones de los alcoholes primarios con cloro atómico 
 
 Según los resultados obtenidos en el estudio teórico, para las reacciones de 
metanol, etanol y 1-propanol con cloro atómico, el camino de reacción más favorecido 
energéticamente es la sustracción de hidrógeno en posición α respecto del grupo 
hidroxilo del alcohol (ver tabla 4.10). Este hecho parece a priori estar en desacuerdo 
con la explicación basada en el efecto inductivo -I del grupo hidroxilo del alcohol, que 
justificaba la menor reactividad con Cl de los alcoholes frente a los alcanos (apartado 
4.4). En la figura 4.22 se representan las cargas de Mulliken calculadas a nivel 
MP2(full)/6-311G** para la molécula de 1-propanol. Como se puede observar en la 
figura y de acuerdo con el efecto inductivo -I del grupo –OH, la carga del carbono en 
posición α es positiva (0,121), mientras que las de los otros carbonos más alejados son 
negativas (~ -0,2). No obstante, si expresamos el estado de transición como varias 
estructuras resonantes que impliquen separación de cargas [Cl· H−R ↔ Cl:- H· R+] 
(Pryor, 1966), se podría explicar la estabilización del TS2 en base a efectos de 
retrodonación de carga, de los pares de electrones sin compartir del átomo de oxígeno 
adyacente al grupo –CαH2–, siendo el efecto de retrodonación de carga predominante 














Figura 4.22. Cargas de Mulliken calculadas con MP2 para el 1-propanol. 
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 Nos centraremos ahora en un grupo en el que no pueda darse retrodonación de 
carga pero sí efecto inductivo, como es el grupo –CβH2–. El TS3 de la reacción del 
1-propanol (ataque en posición β) tiene una energía de activación positiva (tabla 4.8). 
Por contra, en los alcanos no influenciados por la presencia de grupos –I, la sustracción 
de hidrógeno de un carbono secundario (–CH2–) generalmente tiene energía de 
activación negativa (Datos IUPAC, Atkinson y col., 2004). Esta desactivación en 
posición β podría estar provocada por la efecto inductivo –I del grupo hidroxilo del 
alcohol. 
 
 Para las reacciones de 1-butanol y 1-pentanol con cloro atómico, como ya se 
dijo en la sección 4.4.1, los caminos de reacción más favorecidos de acuerdo con la 
barrera clásica (EQCISD(T)
 sin correcciones térmicas) son los que pasan por el ataque en 
posición α respecto del grupo hidroxilo. No obstante, teniendo en cuenta las barreras de 
energía corregidas, los caminos preferentes de reacción son aquéllos que pasan por el 
ataque en posición β. En este caso, es la formación de estados de transición 
pseudo-cíclicos (figura 4.10) lo que propicia la estabilización los correspondientes 
estados de transición. 
 
  Nuestros resultados coinciden con los estudios teóricos previos de Jodkowski y 
col., 1998b y de Rudić y col., 2002, para las reacciones de metanol y etanol con cloro 
atómico. Bechtel y col., 2004 y Ahmed y col., 2000, realizaron estudios de dinámica 
molecular para las reacciones de cloro atómico con metanol y etanol, y también 
concluyen que el ataque en posición α es el preferente. Crawford y col., 2004, y Taatjes 
y col., 1999, tras estudios cinéticos con etanol deuterado en distintas posiciones, 
determinaron que la sustracción de un hidrógeno del grupo –CαH2– es la vía que se da 
en más de 95% de la reacción. Nuestros resultados también están de acuerdo con el 
trabajo de Cheema y col., 2002, que tras el estudio de los productos de la reacción del 
cloro atómico con 1-propanol, proponen que el ataque en posición α es el camino 
preferente de reacción, seguido del ataque en posición β, siendo minoritarios los ataques 
en los grupos -OH y -CH3. Para las reacciones de 1-butanol y 1-pentanol con cloro 
atómico no existen estudios teóricos ni mecanísticos previos. 
 
 En nuestro estudio de productos primarios de la reacción de etanol con cloro 
atómico en ausencia de óxidos de nitrógeno, se ha determinado como producto 
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mayoritario de reacción el acetaldehído. En la figura 4.23 se ha propuesto un 
mecanismo para esta reacción, de acuerdo con las pautas generales de reactividad 
atmosférica y con estudios previos de degradación de alcoholes como el realizado por 






































Figura 4.23. Esquema de degradación del etanol iniciado por reacción con cloro atómico. 
  
 
 Como se aprecia en la figura 4.23, tanto el ataque en posición α como en el 
grupo hidroxilo conducen a la formación de acetaldehído, mientras el ataque en 
posición β conduce a la formación de una molécula de formaldehído. El mecanismo 
propuesto está de acuerdo con el estudio teórico realizado para esta reacción. 
 
 Por otro lado, tras el estudio cinético realizado por Crawford y col., 2004, para la 
reacción de CH3CH2OD con Cl, se determinó que el número de ataques que se daban en 
el grupo hidroxilo debía ser menor del 3%. Taatjes y col., 1999, en su estudio de la 
reacción de CH3CD2OH con Cl, también determinaron que el ataque en el grupo -CαH2- 
se producía en más de 95%. En este sentido, nuestros resultados concuerdan bastante 
bien con los estudios mencionados, ya que aproximadamente el 98,5% de producto 
formado es acetaldehído que procede de los ataques en los grupos -CαH2- y -OH. 
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 El producto primario mayoritariamente detectado en la reacción del 1-propanol 
con cloro atómico, en ausencia de óxidos de nitrógeno, fue 1-propanal, por lo que el 
ataque en posición α vuelve a ser la vía preferente de reacción, según un mecanismo 
similar al propuesto para el ataque en posición α en la reacción del etanol (figura 4.23). 
El ataque en posición β lleva a la formación de acetaldehído, como segunda vía 
preferente de reacción, pero el fragmento de un solo carbono que se libera en dicha vía 
de reacción parece que no conduce a la formación de formaldehído, ya que de ser así, la 
proporción de éste debería ser igual o mayor a la de acetaldehído, como se representa en 
el siguiente esquema de reacción. Finalmente, el ataque en posición γ sí que conduce a 
la formación del producto minoritario de reacción, el formaldehído (figura 4.24). 
CH3
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Figura 4.24. Esquemas de degradación del 1-propanol que conducen a la formación de acetaldehído y 
formaldehído. Si en la vía que conduce a acetaldehído también se formase formaldehído, la cantidad 
obtenida de éste debería ser igual a la de acetaldehído más la obtenida por la otra vía (ataque en posición γ). 
 
 
 Para las reacciones de etanol y 1-propanol con cloro atómico realizadas en 
presencia de óxidos de nitrógeno, los productos mayoritarios identificados a tiempos 
largos de reacción fueron PAN y PPN, procedentes de la reacción de acetaldehído y 
















donde R = CH3, CH2CH3 y CH2CH2CH3, para PAN, PPN y PBN, respectivamente  
Figura 4.25. Esquema de formación de un peroxialquilnitrato a partir de su aldehído correspondiente.  
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 Para la reacción de 1-butanol con cloro atómico en ausencia de óxidos de 
nitrógeno, el producto primario mayoritario es el 1-butanal. La formación de ese 
producto procede del ataque del cloro atómico en posición α del alcohol, de forma 
similar al mecanismo propuesto para la correspondiente reacción del etanol en la figura 
4.23. Esto estaría de acuerdo con el estudio teórico realizado para esta reacción si se 
considera la barrera clásica. Por otro lado, cuando esta reacción fue estudiada en 
presencia de óxidos de nitrógeno no se observó PBN, que es el peroxialquilnitrato que 
debería formarse en la reacción del 1-butanal, según el esquema de la figura 4.25. Sin 
embargo sí que se observaron bandas intensas de PAN y PPN a tiempos largos de 
reacción. Esto puede deberse a que en presencia de óxidos de nitrógeno aumentan las 
fracciones de aldehídos de cadena corta formados, en detrimento de los de cadena larga.  
 
 Finalmente, para la reacción de 1-pentanol los resultados del estudio teórico y 
del estudio de productos están en desacuerdo. En el estudio teórico se apunta a los 
ataques en posición α y β del alcohol como las vías preferentes de reacción, en función 
de sí se tienen en cuenta los datos de la barrera clásica o las barreras corregidas, 
respectivamente. Por su parte, en el estudio de productos se ha determinado que el 
1-propanal es el que se forma mayoritariamente en la reacción, el cual según un 
mecanismo de reacción como el que se propone en la figura 4.26 debe proceder de un 
ataque inicial del cloro atómico en la posición γ del alcohol. No obstante, en moléculas 
de este tamaño no pueden descartarse mecanismos de isomerización como los que 
proponen Cavalli y col., 2000, para la reacción del 1-pentanol con OH. De esa forma, si 
se produjesen mecanismos de este tipo, no sería tan obvia la determinación de la 
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Figura 4.26. Esquema de degradación del 1-pentanol iniciado por el ataque del cloro atómico en 
posición γ. 
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4.6.2. Reacciones de los alcoholes secundarios con cloro atómico 
 
 Como se ha visto anteriormente, las reacciones de los alcoholes secundarios con 
cloro atómico se han realizado en presencia de óxidos de nitrógeno. Para la reacción del 
2-butanol, puesto que el principal producto identificado ha sido el PAN, se ha 
propuesto un mecanismo de reacción en el que tanto el ataque en posición α, como en 
posición β conducirían a la formación de PAN (figura 4.27). No obstante, según el 
estudio teórico realizado el ataque en posición α es energéticamente más favorable que 
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Figura 4.27. Esquema de degradación del 2-butanol iniciado por la reacción con el radical Cl, en 




 En el estudio de la reacción del 2-metil-2-butanol con cloro atómico los 
principales productos identificados han sido acetona y PAN, además de bandas poco 
intensas de ácido fórmico. En la figura 4.28 se presenta el esquema propuesto para esta 
reacción donde la acetona, que es un producto primario de reacción, puede 
descomponerse también en ácido fórmico y PAN. 
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Figura 4.28. Esquema de degradación del 2-metil-2-butanol iniciado por la reacción con el radical Cl, en 




 Para la reacción del 3-metil-2-butanol con cloro atómico se propone el 
mecanismo de reacción recogido en la figura 4.29. En dicho mecanismo tanto el ataque 
en posición α del alcohol como en posición β, conduciría a la formación de acetona y 
PAN. Por su parte, según el estudio teórico que se ha realizado para esta reacción, el 
camino energéticamente favorecido es el que pasa por el ataque en posición α del 
alcohol, según los valores de la barrera clásica, mientras que atendiendo a los valores de 
las barreras corregidas, sería el ataque en posición β el más favorecido energéticamente. 
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Figura 4.29. Esquema de degradación del 3-metil-2-butanol iniciado por la reacción con el radical Cl, en 






 Finalmente, para la reacción del 2,3-dimetil-2-butanol se ha propuesto un 
mecanismo de reacción en el que el ataque en posición β respecto del grupo hidroxilo 
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Figura 4.30. Esquema de degradación del 2,3-dimetil-2-butanol iniciado por la reacción con el radical Cl, 
en presencia de óxidos de nitrógeno. 
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4.7. IMPLICACIONES ATMOSFÉRICAS 
 
A partir del valor de la constante de velocidad a temperatura ambiente se han 
calculado los tiempos de permanencia troposféricos de los alcoholes estudiados, 
correspondientes a sus reacciones con el radical Cl y con el radical OH (tabla 4.19), 
según la expresión: 
 
     τ = 1/(kx[X])     [4.9] 
 
donde kx es la constante de velocidad con la que el contaminante reacciona con el 
radical x, y [X] es la concentración troposférica de dicho radical. Para calcular los 
valores de la tabla 4.19 se han considerado las concentraciones medias diurnas de 
ambos radicales, así como las concentraciones pico de radical Cl en las zonas marítimas 
y costeras al amanecer. 
 
 
Tabla 4.19. Tiempos de permanencia troposféricos de distintos alcoholes relativos a sus reacciones con 




cm3 molec–1 s–1 
kOH
 1012 / 










Metanol 0,544 ± 0,034 a 0,93 ± 0,15 c 501 299 39 
Etanol 0,993 ± 0,098 a 3,2 ± 0,15 c 280 87 22 
1-propanol 1,53 ± 0,12 a 5,8 ± 0,10 c 182 48 14 
1-butanol 1,96 ± 0,19 a 8,5 ± 0,15 c 142 33 11 
1-pentanol 2,37 ± 0,29 a 12,0 ± 1,6 d 117 23 9 
2-butanol 1,10 ± 0,03 
b 
8,77 ± 1,46 e 253 32 19 
2-metil-2-butanol 0,74 ± 0,02 
b 
3,64 ± 0,60 e 375 76 29 
3-metil-2-butanol 1,20 ± 0,3 
b 
— 231 — 18 
2,3-dimetil-2-butanol 1,05 ± 0,21 
b 
9,01 ± 1,00 e 265 31 20 
a Cuevas, 2004; b Este trabajo; c IUPAC (Atkinson y col., 2004); d Nelson y col., 1990; e Jiménez y col., 
2005; f Para concentraciones medias diarias (12 h), [Cl] = 104 átomos cm–3 (Singh y col., 1996); g Zonas 
marinas y costeras al amanecer, [Cl] = 1,3×105 átomos cm–3 (Spicer y col., 1998); h Para concentraciones 




Los tiempos de permanencia relativos a las concentraciones medias diarias de 
radical Cl son bastante superiores a los relativos a las concentraciones medias diarias de 
radical OH. No obstante, durante las primeras horas de la mañana en zonas marinas y 
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costeras, los tiempos de permanencia troposféricos relativos a la reacción con el radical 
Cl son del orden de los correspondientes para la reacción con el radical OH, por lo que 
ambas vías compiten en la degradación de alcoholes en estas regiones. También hay que 
tener en cuenta que la temperatura en la troposfera disminuye con la altura, y que puesto 
que la mayor parte de las reacciones estudiadas tienen energías de activación negativas, 
esto es, son más rápidas a bajas temperaturas, sus tiempos de permanencia troposféricos 
pueden ser aún menores que los estimados. Finalmente, en distintos estudios 
fotoquímicos, como el de Jiménez y col., 2005, se ha determinado que la fotólisis de los 
alcoholes saturados es una vía de degradación despreciable en la troposfera. 
 
 En los distintos estudios de productos que se han llevado a cabo en este trabajo 
se ha visto que los principales productos de degradación que se forman son aldehídos y 
cetonas. Como ya se comentó en el capítulo primero, los aldehídos, en especial el 
formaldehído, sufren en la troposfera procesos fotoquímicos que contribuyen a la 
generación de radicales OH. En general, en todos los procesos de degradación 
fotoquímica en la troposfera en los que hay participación de óxidos de nitrógeno, se 
genera ozono, que es la principal fuente de radicales OH. Por tanto, son procesos que 
conllevan el aumento de la capacidad oxidativa de la troposfera. Además, se ha 
observado que en presencia de óxidos de nitrógeno los productos aldehídicos de 
reacción generaban PAN y PPN, que son compuestos irritantes de las vías respiratorias 
y nocivos para la salud, y contribuyen a la contaminación fotoquímica oxidante o smog 
fotoquímico que frecuentemente se observa en la mayoría de las ciudades con tráfico 
denso. Otros productos típicos de degradación son los ácidos clorhídrico y fórmico que 
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 El azufre está presente y en constante intercambio entre la litosfera, la biosfera, 
la hidrosfera y la atmósfera. En la atmósfera, el azufre gaseoso y en forma de aerosol 
tiene incidencia, tanto a escala regional como global, sobre el fenómeno del cambio 
climático y la salud de los organismos vivos. El dióxido de azufre (SO2) se emite a la 
atmósfera, principalmente debido a la quema de combustibles fósiles y de emisiones 
volcánicas. En ella, se convierte en ácido sulfúrico (H2SO4) que provoca la acidificación 
de las precipitaciones, la formación de nieblas y la deforestación de los bosques. El 
contenido de aerosoles de H2SO4 en la troposfera afecta al balance de radiación solar a 
escala regional, sobre todo en zonas marinas donde el sulfuro de dimetilo (DMS) 
procedente del fitoplancton, se oxida formando aerosoles de H2SO4. Otros compuestos 
poco reactivos e insolubles, como el sulfuro de carbonilo (COS), pueden alcanzar la 
estratosfera participando en la química de esta región (Brasseur y col., 1999). 
 
 Debido a que la química de los compuestos azufrados tiene un impacto muy 
significativo en la atmósfera y en la biosfera, ha sido objeto de múltiples estudios en los 
últimos años. En este trabajo de investigación se ha estudiado la reactividad de una serie 
de tioles (etanotiol, 1-propanotiol, 1-butanotiol y 1-pentanotiol) con cloro atómico, tanto 
desde un punto de vista cinético como teórico. El estudio de las reacciones de estos 
compuestos, además de presentar un marcado interés medioambiental también posee 
interés químico-físico, por ejemplo, en la determinación del efecto que pueda ejercer el 
grupo –SH sobre la cinética y el mecanismo de las reacciones. 
 
 
5.1. IMPORTANCIA DE LOS TIOLES EN LA ATMÓSFERA 
 
 En general, los compuestos de azufre reducidos en la atmósfera se convierten en 
SO2, SO3 y finalmente en H2SO4. Estos compuestos forman aerosoles que sirven de 
precursores en la formación de nubes y participan en los procesos de lluvia ácida, con 
las consiguientes repercusiones climáticas a escala regional. El SO2 se encuentra en la 
troposfera con una concentración media de 167 ppt. Gran parte de las emisiones de 
compuestos azufrados proceden de las emisiones volcánicas (~ 7×109 kg año-1 de azufre 
en forma de SO2) y de la descomposición de la materia orgánica sobre la superficie 
terrestre (~ 58×109 kg año-1 de azufre) y la superficie marina (~ 48×109 kg año-1 de 
azufre, principalmente en formas reducidas como H2S, (CH3)2S y (CH3)2S2). Los 
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aerosoles marinos son otra importante fuente de compuestos azufrados en la atmósfera 
(~ 44×109 kg año-1 de azufre). La concentración de sulfuro de hidrógeno (H2S) en la 
atmósfera es muy variable (desde el límite de detección hasta 100 ppt) debido a su alta 
reactividad. Otros dos gases azufrados de gran relevancia en la química troposfera son 
el sulfuro de carbonilo (COS) y el disulfuro de carbono (CS2), que son los principales 
precursores de SO2 y de la formación de aerosoles azufrados. El COS es el gas más 
abundante de la troposfera, con una concentración media global de 500 ppt, y su 
distribución bastante uniforme debido a su baja reactividad, mientras que la 
concentración media del CS2, mucho más reactivo, es muy variable, oscilando entre 2 y 
120 ppt (Wayne, 2000). 
 
 A pesar de la abundancia de compuestos como el COS o el SO2, se estima que 
los compuestos orgánicos de azufre reducidos conforman el 25% del balance global de 
azufre en forma gaseosa que hay en la atmósfera (Jensen y col., 1992). No se puede 
despreciar, por tanto, el papel que juegan los tioles en la química de la troposfera, 
especialmente en zonas marinas. Se ha visto que para el etanotiol, su principal fuente de 
emisión a la atmósfera es el fitoplancton marino, sin olvidar otras fuentes de emisión 
importantes como son las refinerías de petróleo (Zhang y col., 2006). Por otro lado, 
también se han encontrado compuestos azufrados como etanotiol, 1-propanotiol y 
1-butanotiol en el aire de zonas próximas a plantas incineradoras, centros de 




5.2. ANTECEDENTES BIBLIOGRÁFICOS 
 
 Para algunas de las reacciones estudiadas sólo existe un estudio cinético previo 
en bibliografía. Dicho estudio, de Rodríguez y col., 2003, fue realizado para las 
reacciones de etanotiol y 1-propanotiol con cloro atómico con una técnica de flujo 
rápido, a 1 Torr de presión. Por su parte, para las reacciones de Cl con 1-butanol y 
1-pentanol no existen trabajos cinéticos previos en bibliografía. En lo que se refiere a la 
reacción del metanotiol con cloro atómico, se pueden encontrar varios estudios cinéticos 
en bibliografía como el de Mellouki y col., 1988 ó el de Nicovich y col., 1995. En este 
último trabajo, además se realiza un estudio cinético de la reacción CD3SD + Cl y del 
Reactividad atmosférica de los tioles con cloro atómico 167 
 
efecto isotópico sobre la constante de velocidad de la misma. Por su parte, Cheng y col., 
2004, realizaron un estudio dinámico a cerca la reacción del cloro atómico con 
metanotiol. 
 
 También existen en bibliografía diversos estudios para las reacciones de otros 
radicales de interés atmosférico con tioles. En concreto, Wine y col., 1984, realizaron un 
estudio cinético de las reacciones de radical OH con la serie de tioles lineales. Jensen y 
col., 1992, llevaron a cabo un estudio mecanístico de las reacciones los compuestos de 
azufre reducidos (tioles y tioéteres) con radical NO3. Por su parte, Nip y col., 1981, 
realizaron un estudio cinético, en función de la temperatura, para las reacciones de 
metanotiol, etanotiol y dimetilsulfuro con radical O(3P), mientras que Cvetanivić y col., 
1981, hicieron un estudio de los productos de esas mismas reacciones. 
 
 Son varios los trabajos teóricos relacionados que se pueden encontrar también en 
bibliografía, como el de Wilson y Hirst, 1997, para las reacciones de sulfuro de 
hidrógeno, metanotiol y sulfuro de dimetilo con cloro atómico. Otros estudios teóricos 
relacionados con nuestro trabajo son el de Muiño, 2005, para la reacción de metanotiol 
con radical OH, y el de Zhang y col., 2006, para la reacción de etanotiol con radical H. 
  
 
5.3. ESTUDIO CINÉTICO 
 
 A continuación se presentan los resultados obtenidos en el estudio cinético de las 
siguientes reacciones: 
 
CH3-CH2-SH + Cl  Productos    (k1)  [5.1] 
 CH3-CH2-CH2-SH + Cl  Productos   (k2)  [5.2] 
 CH3-CH2-CH2-CH2-SH + Cl  Productos   (k3)  [5.3] 
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 Este trabajo supone el primer estudio cinético para las reacciones [5.3] y [5.4], 
mientras que para las reacciones [5.1] y [5.2] sólo existe un estudio cinético previo, que 
como se ha comentado anteriormente es el realizado por Rodríguez y col., 2003, en 
función de la temperatura y a baja presión (1 Torr). 
 
 En el presente estudio cinético se ha empleado la técnica absoluta de FLP-FR. 
Los experimentos cinéticos se han realizado en el intervalo de temperatura de 268 a 379 
K y de presión de 50 a 200 Torr. Las concentraciones de Cl2 empleadas han sido de 
1,3×1014 a 2,9×1014 moléculas cm-3 y las de reactivo al menos 50 veces superiores que 
las de cloro atómico, lo que garantiza condiciones de pseudo-primer orden. La energía 
del láser de excímeros ha estado comprendida entre 16 y 25 mJ pulso-1. Al igual que en 
el estudio de las reacciones de los alcoholes, ha sido preciso añadir O2 para hacer 
despreciable el proceso de regeneración de cloro atómico según la reacción [2.18]. De 
ese modo, para las concentraciones de oxígeno empleadas (aproximadamente 50 veces 
superiores que las de cloro molecular) se han obtenido perfiles de decaimiento de 
concentración de átomos de cloro monoexponenciales. En la figura 5.1 se presentan 
algunos ejemplos de estos perfiles, así como de las representaciones lineales que se 
obtienen en escala semilogarítmica. Los valores de k´ que se obtienen del análisis de los 
mismos se indican en el pie de la figura.  
 
 Por otro lado, en la figura 5.2 se recogen algunos ejemplos de la representación 
de k´ frente a la concentración de reactivo (tiol) para las cuatro reacciones estudiadas en 
este capítulo. Las pendientes de dichas representaciones se corresponden con las 
constantes de velocidad de segundo orden de las reacciones estudiadas, según la 
ecuación [2.12]. 
 
 Las condiciones experimentales a las que se han llevado a cabo los distintos 
estudios cinéticos, así como los resultados obtenidos en los mismos para las reacciones 
de cloro atómico con etanotiol, 1-propanotiol, 1-butanotiol y 1-pentanotiol, se recogen 
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Figura 5.1. Ejemplos de perfiles de decaimiento temporal de reacciones de Cl con distintos tioles 
representados en escala lineal y semilogarítmica. Las condiciones experimentales y las (k´±2σ) 
determinadas para dichos perfiles han sido: (a, b) T = 335 K, P = 150 Torr, [Cl2] = 1,7×10
14 moléc cm-3, 
[Cl]estimada
 = 5,0×1011 átomos cm-3, [etanotiol] = 1,7×1013 moléc cm-3 y [O2] = 1,1×10
16 moléc cm-3, k´ = 
(671±34) s-1; (c, d) T = 338 K, P = 150 Torr, [Cl2] = 2,0×10
14 moléc cm-3, [Cl]estimada
 = 5,1×1011 átomos 
cm-3, [1-propanotiol] = 1,6×1013 moléc cm-3 y [O2] = 1,2×10
16 moléc cm-3, k´ = (791±43) s-1; (e, f) T = 
357 K, P = 150 Torr, [Cl2] = 1,3×10
14 moléc cm-3, [Cl]estimada
 = 3,1×1011 átomos cm-3, [1-butanotiol] = 
4,0×1013 moléc cm-3 y [O2] = 1,1×10
16 moléc cm-3, k´ = (6110±898) s-1; (g, h) T = 376 K, P = 175 Torr, 
[Cl2] = 1,7×10
14 moléc cm-3, [Cl]estimada
 = 4,2×1011 átomos cm-3, [1-pentanotiol] = 1,4×1013 moléc cm-3 y 
[O2] = 9,0×10
15 moléc cm-3, k´ = (994±122) s-1. 
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Figura 5.2. Ejemplos de representaciones de (k' ± 2σ) frente a concentración de tiol. (a) 
Reacción de etanotiol con cloro atómico a 279 K y 100 Torr y reacción de 1-propanotiol 
con cloro atómico a 374 K y 200 Torr. (b) Reacción de 1-butanotiol con cloro atómico a 




Reactividad atmosférica de los tioles con cloro atómico 171 
 
 
Tabla 5.1. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de etanotiol con 
cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 
T / K P / Torr [Cl2] × 10
-14 / 
molécula cm-3 
[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







272 100 1,7 4,0 1,6 – 3,6 1,0 1,88 ± 0,12 
284 100 1,5 4,0 1,8 – 3,1 1,0 1,84 ± 0,36 
298 50 1,6 4,1 1,1 – 2,0 1,0 1,68 ± 0,33 
298 100 1,8 4,2 1,8 – 6,6 1,2 1,89 ± 0,28 
298 150 2,1 5,3 2,0 – 4,0 1,5 1,70 ± 1,03 
297 200 1,4 3,3 2,9 – 5,4 1,3 1,78 ± 0,56 
313 150 1,8 4,2 2,9 – 8,1 1,4 1,57 ± 0,18 
315 150 1,7 5,0 2,6 – 11,2 1,1 1,29 ± 0,20 
335 150 1,7 5,0 1,7 – 8,9 1,1 1,28 ± 0,24 
357 200 2,7 7,7 2,8 – 11,6 1,2 1,00 ± 0,11 
373 100 1,7 4,9 0,8 – 4,1 1,0 1,06 ± 0,11 
374 200 2,0 5,8 2,4 – 10,7 1,0 1,05 ± 0,08 
 
Tabla 5.2. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 1-propanotiol 
con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 




[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







273 150 1,7 4,3 2,0 – 4,9 1,3 1,85 ± 0,53 
274 100 2,2 4,3 1,8 – 4,5 1,2 2,01 ± 0,38 
279 100 2,2 4,4 1,7 – 5,1 1,1 1,73 ± 0,42 
287 100 2,1 4,6 1,5 – 4,8 1,1 1,61 ± 0,22 
298 50 1,5 4,1 0,8 – 2,0 1,0 1,46 ± 0,38 
297 100 2,2 5,8 1,7 – 4,2 1,1 1,58 ± 0,40 
297 150 1,9 5,1 2,0 – 5,2 1,2 1,59 ± 0,33 
299 200 2,3 4,5 3,0 – 8,3 1,2 1,44 ± 0,47 
316 100 1,6 4,2 1,3 – 3,1 1,0 1,58 ± 0,48 
323 100 1,4 3,6 1,0 – 3,3 0,9 1,40 ± 0,27 
338 150 2,0 5,1 1,6 – 6,5 1,2 1,30 ± 0,09 
356 200 2,4 6,2 2,6 – 7,0 1,4 1,30 ± 0,25 
374 235 2,7 7,0 1,6 – 8,6 1,4 1,20 ± 0,08 
379 106 2,3 5,8 2,1 – 6,7 1,1 1,29 ± 0,28 
 
Tabla 5.3. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 1-butanotiol 
con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 
T / K P / Torr [Cl2] × 10
-14 / 
molécula cm-3 
[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







268 200 2,0 4,0 2,4 – 6,3 1,6 1,74 ± 0,24 
269 90 1,6 3,9 2,1 – 4,0 1,0 1,89 ± 0,60 
272 100 1,5 4,6 2,0 – 3,9 1,1 1,83 ± 0,37 
278 100 2,1 6,5 1,6 – 3,3 0,9 1,69 ± 0,25 
287 200 2,1 4,1 2,2 – 6,7 1,5 1,63 ± 0,27 
298 50 1,1 3,4 1,0 – 2,4 1,0 1,56 ± 0,50 
298 100 1,4 4,3 1,9 – 4,1 1,0 1,56 ± 0,46 
298 150 2,4 8,3 3,8 – 6,3 1,2 1,63 ± 0,40 
298 200 2,9 8,6 4,3 – 7,3 1,0 1,58 ± 0,40 
317 100 1,6 3,7 1,4 – 3,0 0,8 1,59 ± 0,59 
338 135 1,4 3,3 1,1 – 4,3 1,0 1,59 ± 0,22 
357 150 1,3 3,1 1,6 – 4,9 1,1 1,53 ± 0,17 
379 200 1,4 2,7 2,4 – 6,3 1,1 1,47 ± 0,36 
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Tabla 5.4. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 1-pentanotiol 
con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 
T / K P / Torr [Cl2] × 10
-14 / 
molécula cm-3 
[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







270 150 1,6 3,3 2,0 – 7,4 1,7 2,14 ± 0,38 
277 150 1,6 3,4 2,0 – 6,7 1,5 2,00 ± 0,16 
285 150 1,6 3,3 2,0 – 6,4 1,4 2,07 ± 0,23 
299 50 1,6 4,0 1,0 – 7,6 0,9 1,93 ± 0,94 
297 100 1,7 4,2 1,5 – 3,2 1,1 1,84 ± 0,57 
298 150 1,9 4,7 1,9 – 4,4 1,4 1,90 ± 0,42 
297 200 2,2 5,5 2,9 – 6,0 1,5 2,04 ± 0,65 
313 150 1,9 4,5 1,6 – 4,2 1,2 2,04 ± 0,28 
333 100 1,8 4,2 1,0 – 2,7 1,0 1,87 ± 0,12 
348 200 1,6 4,0 1,8 – 5,4 1,1 1,85 ± 0,19 
364 200 1,9 4,6 1,4 – 4,8 1,3 1,85 ± 0,49 
376 175 1,7 4,2 1,4 – 4,1 0,9 1,82 ± 0,33 
 
 
 Como se recoge en las tablas anteriores, los experimentos cinéticos a 
temperatura ambiente de cada una de las reacciones estudiadas se han llevado a cabo a 
cuatro presiones diferentes (50, 100, 150 y 200 Torr). En ninguno de los casos se ha 
observado dependencia de la constante de velocidad con la presión en dicho intervalo. 
En cuanto a la dependencia con la temperatura, en la figura 5.3 se recogen las 
representaciones de Arrhenius obtenidas para las reacciones de los cuatro tioles 
estudiados. 
 



















T -1 103 / K-1  
Figura 5.3. Representaciones de Arrhenius para las reacciones de cloro atómico con 
etanotiol, 1-propanotiol, 1-butanotiol y 1-pentanotiol. 




 Del ajuste lineal de los datos experimentales se obtuvieron las siguientes 
expresiones de Arrhenius:  
  
k1 = (1,95 ± 0,34)×10
−11exp[(626 ± 55)/T],    [5.5] 
k2 = (3,97 ± 0,44)×10
−11exp[(410 ± 36)/T],    [5.6] 
k3 = (1,01 ± 0,16)×10
−10exp[(146 ± 23)/T],    [5.7] 
k4 = (1,28 ± 0,10)×10
−10exp[(129 ± 25)/T],     [5.8] 
 
en unidades de cm3 molécula−1 s−1 y donde el error es ±σ. En la tabla 5.5 se recogen los 
distintos parámetros de Arrhenius, así como la constante de velocidad a temperatura 
ambiente obtenida de dicha expresión. También quedan recogidos, con fines 
comparativos, los resultados de los estudios cinéticos existentes en bibliografía para la 
reacción del metanotiol con Cl y los resultados del estudio cinético de Rodríguez y col., 
2003, para las reacciones de etanotiol y 1-propanotiol con cloro atómico. 
 
 
Tabla 5.5. Parámetros de Arrhenius obtenidos del estudio cinético de las reacciones de distintos tioles 












1,19 ± 0,17 a – 151 ± 38 a  0,30 ± 0,08 a 2,0 ± 0,3 a Metanotiol 
CH3SH –      –     – 1,1 ± 0,4 b 
1,95 ± 0,68 c – 626 ± 55 c – 1,25 ± 0,11 c 1,60 ± 0,81 c Etanotiol 
CH3CH2SH 31 ± 7 d 136 ± 70 d 0,27 ± 0,14 d  1,9 ± 0,2 d 
3,97 ± 0,85 c – 410 ± 72 c – 0,82 ± 0,14 c 1,57 ± 0,51 c 1-propanotiol 
CH3CH2CH2SH 54 ± 21 d 227 ± 131 d 0,45 ± 0,26 d  2,6 ± 0,3 d 
1-butanotiol 
CH3CH2CH2CH2SH 
10,1 ± 1,6 c –146 ± 47 c – 0,29 ± 0,09 c 1,65 ± 0,37 c 
1-pentanotiol  
CH3CH2CH2CH2CH2SH 
12,8 ± 2,0 c –129 ± 49 c – 0,26 ± 0,10 c 1,97 ± 0,34 c 
a Nicovich y col.,1995; b Mellouki y col., 1988; c Este trabajo; d Rodríguez y col., 2003 
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 Como puede observarse en la tabla 5.5, la energía de activación es negativa en 
todas las reacciones estudiadas. No obstante, con el aumento de la longitud de la 
cadena, ésta se hace menos negativa. Para el 1-butantiol y 1-pentantiol son 
prácticamente iguales como se puede observar, por ejemplo, en el paralelismo que 
muestran sus representaciones de Arrhenius (figura 5.3). Este comportamiento es el 
contrario al que muestran los alcoholes lineales en sus reacciones con cloro atómico, en 
las que su energía de activación se va haciendo progresivamente más negativa con el 
incremento de la longitud de la cadena, hasta la reacción del 1-propanol, a partir de la 
cual, la energía de activación ya permanece constante (tabla 4.5). Esta diferencia de 
comportamiento podría indicar posibles diferencias en el mecanismo por el que 
transcurren las reacciones de tioles y alcoholes, y que se comentarán más adelante. 
 
Rodríguez y col., 2003, en su estudio cinético para las reacciones de cloro 
atómico con etanotiol y 1-propanotiol determinaron energías de activación positivas 
para ambas reacciones, mientras que las obtenidas en nuestro estudio son negativas. 
Esto podría indicar la existencia de alguna diferencia en el mecanismo de reacción a 
baja presión (1 Torr) respecto al mecanismo en nuestro estudio, donde el intervalo de 
presiones va desde 50 a 200 Torr. 
 
En la serie de reacciones estudiadas, la constante de velocidad a temperatura 
ambiente permanece prácticamente constante con la longitud de la cadena, a diferencia 
de lo que ocurría en las reacciones de los alcoholes. En la figura 5.4 se representa la 
variación de la constante de velocidad, de las reacciones de alcoholes y tioles con cloro 
atómico, frente al aumento de la longitud de la cadena. Como puede observarse en dicha 
figura, mientras que los alcoholes se pueden ajustar perfectamente a una línea recta (r2 = 
0,998) de pendiente positiva (k298,15K±σ) × 10
10 = (0,47 ± 0,01) N + (0,07 ± 0,02), donde 
N es el número de carbonos de la cadena, la reactividad de los tioles no se ve afectada 
por aumento de longitud de la cadena. Este hecho indica, de nuevo, una diferencia en el 
mecanismo por el que transcurren ambas reacciones, de modo que en las reacciones de 
los alcoholes la cinética está controlada por el ataque del cloro atómico a la cadena 
hidrocarbonada, mientras que en las reacciones de los tioles la cinética está controlada 
por el grupo –SH, puesto que no varía apreciablemente con la longitud de la cadena.  
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Figura 5.4. Comparación de la variación de la reactividad frente al aumento de la 
cadena de alcoholes y tioles en sus reacciones con Cl. El error es ± 2σ. 
 
 
Resultados similares se obtuvieron en el estudio cinético de Wine y col., 1984, 
para las de los tioles lineales (C1-C4) con radical OH, en el intervalo de temperaturas de 
252 a 430 K. En dicho estudio se obtuvieron energías de activación negativas para todas 
las reacciones y no se observó, tampoco, una variación significativa de la constante de 
velocidad con la longitud de la cadena hidrocarbonada del tiol. En tabla 5.6 se compara 
la reactividad de la serie de tioles estudiada con los principales oxidantes troposféricos. 
Como puede observarse en dicha tabla, las reacciones con Cl son varias veces más 
rápidas que con OH, pero la diferencia no llega a ser de un orden de magnitud como 
ocurría con los alcoholes. La reacción del etanotiol con NO3 es dos órdenes de magnitud 
más lenta que la correspondiente con radical Cl. 
 
 











Etanotiol 1,60 ± 0,81 a 0,465 b 1,2 c 
1-propanotiol 1,57 ± 0,51 a 0,459 b — 
1-butanotiol 1,65 ± 0,37 a 0,438 b — 
1-pentanotiol 1,97 ± 0,34 a — — 
a Este trabajo; b Wine y col., 1984, c MacLeod y col., 1986. 
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5.4. ESTUDIO TEÓRICO 
 
 Al igual que en el estudio de las reacciones de los alcoholes, el cálculo de la 
geometría de las distintas especies que participan en las reacciones se ha realizado a 
nivel MP2(Full)/6-311G**, mientras que la energía se ha calculado a nivel 
QCISD(T)/6-311G**. En los estudios dinámicos y teóricos existentes en bibliografía 
hay un acuerdo casi unánime en que este tipo de reacciones pasan por un aducto previo 
a la formación del estado de transición (Wilson y Hirst, 1997; Cheng y col., 2004). En 
el presente estudio, al correspondiente aducto o complejo molecular inicial se ha notado 
como MC0.  
 
 En la figura 5.5 se representan los parámetros geométricos más representativos 
para el MC0 del etanotiol. Los MC0 del resto de la serie de tioles son estructuralmente 
similares al del etanotiol. La distancia d(Cl…S) se mantiene en 2,61 Å para toda la serie 
y coincide con la dada por Wilson y Hirst, 1997, para el metanotiol, empleando el 
mismo nivel de cálculo. En el estudio DFT de Cheng y col., 2004, esta distancia se 
incrementa 0,03 Å para el MC0 del metanotiol. La distancia d(Cl…S) es menor que la 
suma de sus radios de Van der Waals (3,65 Å), aunque superior la típica distancia de un 
enlace covalente entre S y Cl (2,08 Å), por tanto de existir alguna interacción deberá ser 
débil (Levine, 1996). Por otro lado, como se observa en la figura 5.5 el cloro se sitúa a 
una distancia igual del hidrógeno del grupo –SH, que de uno de los hidrógenos del 
grupo −CαH2− (2,92 Å), quedando ambas posiciones igualmente accesibles para el 
posterior ataque del cloro atómico. A lo largo de la serie la distancia entre el átomo de 
Cl y el hidrógeno del grupo -SH se mantiene fija en 2,92 Å, mientras que la distancia 
con el hidrógeno más cercano del grupo −CαH2− se acorta levemente hasta 2,90 Å para 
1-propanotiol y 2,89 Å para el resto de la serie. La distancia d(S−H) varía a lo largo de 
la serie de 1,33 a 1,34 Å, mientras que la distancia d(S−Cα) se mantiene fija en 1,81 Å. 
El ángulo α(H−S−Cα) se mantiene en 97,4º para toda la serie, mientras que para el 
metanotiol, Wilson y Hirst, 1997, dan un valor de 97,0º. El ángulo de torsión 
τ(H−S−Cα−Cβ) se aleja de la linealidad en 17,0º para el etanotiol, y esta diferencia se va 
reduciendo a lo largo de la serie hasta los 9,0º para el 1-pentanotiol. El ángulo de torsión 
τ(Cl−S−Cα−Cβ) varía entre los 81,3º para etanotiol, hasta 80,5º para 1-pentanotiol. 
 
 















τ (H-S-Cα-Cβ) = 17,0º 

















 Al estado de transición en el que el átomo de Cl sustrae el átomo de hidrógeno 
del grupo –SH lo llamamos TS1. Como puede apreciarse en la figura 5.6, el átomo de 
Cl no se dispone de forma lineal al enlace S−H, como ocurría en los TS1 de los 
alcoholes, en los que el ángulo α(O…H…Cl) era ~ 180º. En este caso, el ángulo 
α(S…H…Cl) varía desde 122,3º para el etanotiol, hasta 121,7º para el 1-pentanotiol, de 
forma que el átomo de cloro queda situado espacialmente cerca del átomo de azufre 
(desde 2,75 Å para el etanotiol, hasta 2,73 Å para el 1-pentanotiol). Para el TS1 del 
etanotiol se han encontrado tres confórmeros estables, según el ángulo tetraédrico 
τ(H−S−Cα−Cβ) fuera 48,9º, 101,8º y 211,1º, aunque el más estable energéticamente es el 
primero de ellos, que se mantiene prácticamente invariable para todos los TS1 de la 
serie de tioles. La distancia d(Cl…H) es de 1,71 Å para toda la serie, y según Wilson y 
Hirst, 1997, de 1,72 Å para el caso del metanotiol. Por su parte, la distancia d(S…H) se 
mantiene en 1,42 Å, tanto para el metanotiol, como para la serie estudiada. Las 
frecuencias imaginarias que caracterizan a los TS1 varían desde 1041i cm-1 para 
etanotiol, hasta 1031i cm-1 para 1-pentanotiol, y se corresponden con movimientos 
simultáneos dentro del plano de estrechamiento y estiramiento del enlace H…Cl, 
combinados con movimientos torsionales del ángulo diedro τ(Cβ–Cα–S…H). 
 
 













τ (H-S-Cα-Cβ) = 48,9º 


















 Para el TS2 (ataque al grupo −CαH2−) se ha calculado una estructura como la 
que aparece en la figura 5.7 para el etanotiol. Esta geometría ya es más parecida a la del 
correspondiente alcohol. La distancia d(Cl…H) varía desde 1,81 Å para el etanotiol, 
hasta 1,83 Å para el 1-pentanotiol, mientras que la distancia d(H…Cα) se mantiene en 
1,14 Å a lo largo de toda la serie. El enlace α(Cα…H…Cl) es de 162,5º para el etanotiol, 
mientras que para el resto del serie ~ 170º. El ángulo τ(H−S−Cα−Cβ) se separa de la 
linealidad en ~ 11º en todos los casos. Sus frecuencias imaginarias asociadas varían 
entre 162i cm-1 para etanotiol y 165i cm-1 para 1-pentanotiol, y se corresponden con 
movimientos de estiramiento y estrechamiento de los enlaces Cα…H y H…Cl, 
contaminados con movimientos fuera del plano y movimientos torsionales de distintos 




























τ (H-S-Cα-Cβ) = 169,1º 
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 Para el etanotiol se han encontrado dos TS3 diferentes, en función de si el Cl se 
dispone en el mismo plano del grupo –SH (TS3 syn) o si se dispone en el plano 
contrario (TS3 anti). Sus parámetros estructurales más representativos aparecen 
recogidos en la figura 5.8, sin embargo hay que destacar la gran similitud estructural 
con los correspondientes TS3 del etanol (figura 4.10). El TS3 anti tiene la peculiaridad 
de la importante pérdida de linealidad que muestra el ángulo de torsión τ(H−S−Cα−Cβ) 
que vale 64,9º, donde el grupo –SH parece replegarse sobre la cadena hidrocarbonada. 
Sus frecuencias imaginarias son 1139i cm-1 para el TS3 syn y 1054i cm-1 para el TS3 
anti, y están asociadas a movimientos simultáneos de estiramiento y estrechamiento de 




TS3 syn del etanotiol 
 
TS3 anti del etanotiol 
Figura 5.8. TS3 syn y anti del etanotiol calculado a nivel MP2(full)/6-311G**. 
  
 
 Para el resto de la serie los TS3 son similares al de 1-propanotiol, que aparece 
representado en la figura 5.9. La distancia d(Cl…H) permanece invariante en 1,47 Å 
para el resto de la serie, mientras que la distancia d(H…Cβ) varía entre 1,33 y 1,34 Å 
para el 1-propanotiol y 1-pentanotiol, respectivamente. El ángulo α(Cβ…H…Cl) 
disminuye hasta 173,4º a lo largo de la serie, mientras que el ángulo tetraédrico 
τ(Cl−Cα−Cβ−S) a penas sufre variación. Por su parte, el ángulo de torsión 
τ(H−S−Cα−Cβ) varía entre 141,5º para el 1-propanotiol y 148,2º para el 1-pentanotiol, 
quedando el grupo –SH parcialmente girado hacia el plano que contiene el átomo de 
cloro. Sus frecuencias imaginarias varían desde 967i cm-1 para 1-propanotiol, hasta 






















τ (H-S-Cα-Cβ) = 154,0º 
τ (H-S-Cα-Cβ) = 64,9º 
τ (S-Cα-Cβ-Cl) = 176,9º 









τ (Cl-Cβ-Cα-S) = 63,7º  
estrechamiento de los enlaces Cβ…H y H…Cl, con poca contaminación por otros tipos 



















 En la figura 5.10 han quedado recogidos los parámetros geométricos más 
representativos de los TS4 syn y anti calculados para el 1-propanotiol y el TS4 
calculado para el 1-butanotiol. El TS4 del 1-pentanotiol es muy similar al del 
1-butanotiol, aunque se produce un pequeño incremento de la distancia d(H…Cγ) hasta 
1,34 Å y del ángulo α(Cγ…H…Cl) que se reduce a 175,4º. Las frecuencias imaginarias 
de los TS4 syn y anti de 1-propanotiol son 1105i y 1063i cm-1, respectivamente, 
mientras que para los TS4 de 1-butanotiol y 1-pentanotiol son 871i y 848i cm-1, 
respectivamente. Nuevamente, las frecuencias imaginarias se corresponden 
movimientos de estiramiento y estrechamiento de los enlaces Cγ…H y H…Cl, con poca 
contaminación por movimientos de los enlaces adyacentes. 
 
 Los parámetros geométricos más representativos de los TS5 syn y anti 
calculados para el 1-butanotiol y el TS5 calculado para el 1-pentanotiol están 
representados en la figura 5.11. Como se puede observar en dicha figura las geometrías 
de los TS5 terminales (syn y anti) del 1-butanol son similares a las de los TS4 
terminales (syn y anti) del 1-propanol. Las frecuencias imaginarias del TS5 de 
1-pentanotiol, y TS5 syn y anti de 1-butanotiol son 864i cm1, 1061i cm-1 y 1062i cm-1, 
respectivamente. 
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TS4 syn del 1-propanotiol 
 
TS4 anti del 1-propanotiol 
 


















τ (Cl-C12-C3-S) = 68,1º 








τ (Cl-C12-S-H2) = 0,0º 











τ (Cl-C12-S-H2) = 113,1º 





τ ( Cα-Cβ-Cγ-Cl) = 64,4º 
τ ( S-Cα-Cβ-Cγ) = 176,3º 
 
103,9º 


















τ (H-S-Cα-Cβ) = 171,3º 
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 Finalmente, en la figura 5.12 se recogen los parámetros estructurales más 
representativos de los estados de transición TS6 syn y TS6 anti de 1-pentanotiol. Sus 
geometrías se asemejan a las del resto de estados de transición correspondientes al 
ataque del átomo de cloro en el grupo metilo terminal. Las frecuencias imaginarias 





TS6 syn del 1-pentanotiol 
 
TS6 anti del 1-pentanotiol 
 




 Las distintas barreras y energías de activación calculadas a nivel 
QCISD(T)/6-311G** para cada una de las reacciones estudiadas se recogen en la tabla 
5.7. Las correcciones del punto cero (ZPE) y correcciones térmicas se han calculado a 
nivel MP2 y se han sumado a la energía QCISD(T). La energía de activación a 
298,15 K se ha calculado a través de la expresión [3.39] para cada uno de los distintos 
caminos de reacción. Como puede observarse en dicha tabla, el camino de reacción 
favorecido energéticamente para los tres primeros tioles de la serie pasa por el 
correspondiente TS1, esto es la sustracción de un átomo de hidrógeno al grupo –SH. Por 
su parte, para la reacción del 1-pentanotiol con cloro atómico el camino 
energéticamente favorecido, si atendemos a las energías de activación, es la sustracción 
de un hidrógeno del grupo -CγH2- (TS4). No obstante, atendiendo al valor de la barrera 
clásica, que únicamente contiene energía QCISD(T) sin ningún tipo de corrección 
térmica, en todas las reacciones estudiadas, incluida la reacción del 1-pentanotiol, el 















τ (Cl-C15-S-H2) = 59,6º 
1,36 
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energías de activación teóricas obtenidos para el camino de reacción energéticamente 
favorecido en cada caso (tabla 5.7), son del mismo orden que las determinadas 
experimentalmente para cada reacción (tabla 5.5), no siendo en ningún caso diferentes 
en más de 0,8 kcal mol-1. 
 
 
Tabla 5.7. Barrera clásica (∆E‡clásica), barrera corregida con la energía del punto cero (∆E
‡
corregida), 
entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298,15K) y energía de activación a 298,15 K (Ea 298,15K) calculadas a 
nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-311G** para los diferentes caminos de reacción de las 
reacciones estudiadas. 








 b / 
kcal mol–1 
Ea 298,15K 
 b  / 
kcal mol–1 
TS1 –0,08 –1,03 –1,74 –0,56 
TS2 0,52 –1,02 –1,60 –0,41 
TS3 syn 9,15 4,39 3,98 5,17 
Etanotiol 
TS3 anti 5,92 1,50 1,03 2,22 
TS1 –0,37  –1,31 –2,02 –0,83 
TS2 0,27 –1,28 –1,86 –0,67 
TS3 5,09 0,32 0,03 1,22 
TS4 syn 7,15 2,52 2,08 3,27 
1-propanotiol 
TS4 anti 7,81 3,20 2,85 4,04 
TS1 –0,41 –1,35 –2,04 –0,85 
TS2 0,22 –1,35 –1,89 –0,70 
TS3 4,72 –0,04 –0,33 0,86 
TS4 3,08 –1,54 –1,85 –0,66 
TS5 syn 6,92 2,31 1,89 3,07 
1-butanotiol 
TS5 anti 7,16 2,56 2,24 3,43 
TS1 –0,46 –1,39 –2,07 –0,88 
TS2 0,15 –1,42 –1,95 –0,76 
TS3 4,60 –0,18 –0,44 0,75 
TS4 2,69 –1,89 –2,23 –1,04 
TS5 2,89 –1,69 –2,00 –0,81 
TS6 syn 6,44 1,86 1,43 2,62 
1-pentanotiol 
TS6 anti 6,97 2,40 2,07 3,26 




 Se ha llevado a cabo el estudio de los puntos singulares de las superficies de 
energía potencial monodimensionales para los caminos más favorecidos 
energéticamente en cada reacción. No obstante, para la reacción del Cl con etanotiol se 
ha realizado el estudio de dichas superficies para todos los caminos de reacción 
posibles. Por su parte, para la reacción del 1-pentanotiol con cloro atómico, se ha 
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llevado a cabo el estudio de los puntos singulares de los caminos de reacción más 
favorecidos, atendiendo tanto a la energía de activación como a la barrera clásica. 
 
  En la figura 5.13 se recogen los parámetros geométricos más representativos de 
los complejos moleculares MC1, MC2, MC3 syn y MC3 anti del etanotiol. En general, 
son parecidos a sus correspondientes estados de transición, pero con la molécula de HCl 
ya formada interaccionando a una distancia superior a 2 Å con el radical orgánico. No 
obstante, para el MC3 syn del etanotiol, el HCl en lugar de interaccionar con el metilo 
terminal, interacciona con el átomo de azufre a una distancia de 2,37 Å, como puede 





MC1 del etanotiol 
 
MC2 del etanotiol 
 
MC3 syn  del etanotiol 
 
MC3 anti del etanotiol 
































τ (H-S-Cα-Cβ) = -179,4º 





















τ (H-S-Cα-Cβ) = 81,0º  
τ (Cl-S-Cα-Cβ) = 81,1º 
τ (H-S-Cα-Cβ) = -60,9º 
τ (S-Cα-Cβ-Cl) = -174,3º 
τ (H-S-Cα-Cβ) = -172,8º 
τ (S-Cα-H-Cl) = 158,6º 
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 La geometría de los MC1, en líneas generales, es parecida a la del MC1 del 
etanotiol. La distancia de enlace d(Cl−H) es de 1,29 Å, para toda la serie, mientras que 
la distancia de enlace d(H…S) decrece, tan sólo, 0,01 Å a lo largo de la serie. El ángulo 
de enlace α(Cl−H…S) y ángulo diedro τ(Cl−S−Cα−Cβ) se reducen hasta 163,2º y 80,4º, 
respectivamente, para el 1-pentanotiol. 
  
 En la tabla 5.8 se recogen las entalpías relativas (a los reactivos) calculadas para 
las especies que participan en el camino preferente de cada una de las reacciones 
estudiadas. No obstante, para la reacción del etanotiol se han estudiado todos los 
caminos de reacción posibles y para el 1-pentanotiol, se ha calculado el camino 




Tabla 5.8. Entalpías relativas a los reactivos, calculadas a nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-
311G** para los estados de transición (TS), complejos moleculares (MC) y productos para diferentes 
caminos de reacción de reacción estudiados. 
Tiol 
Camino de reacción 
correspondiente al 
H MC0
 a / 
kcal mol-1 
H TSn
 a,b / 
kcal mol-1 
H MCn





TS1 -8,83 -1,74 -16,78 -15,22 
TS2 -8,83 -1,60 -8,13 -4,92 
TS3 syn -8,83 3,98 -1,52 1,48 
Etanotiol 
TS3 anti -8,83 1,03 -1,09 0,37 
1-propanotiol TS1 -9,04 -1,86 -17,08 -15,34 
1-butanotiol TS1 -9,13 -2,04 -17,21 -15,31 
TS1 -9,17 -2,07 -17,24 -15,31 
1-pentanotiol 
TS4 -9,17 -2,23 -3,23 -0,38 
a El cálculo de la ZPE y corrección térmica a 298,15 K se ha realizado a nivel MP2. 
b Entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298.15K). 




 Como se aprecia en la tabla 5.8, todas las entalpías de reacción calculadas para 
los caminos preferentes de reacción son negativas y sus correspondientes complejos 
moleculares son especies estabilizadas energéticamente. Así mismo, todas las entalpías 
de reacción correspondientes al camino de reacción que pasa por TS1 son inferiores a 
-15 kcal mol-1. 
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 En la figura 5.14 se representan los puntos singulares de las superficies de 
energía potencial monodimensionales calculados para la reacción del etanotiol con 
cloro atómico. Como se observa en dicha figura, a pesar de que la energía de activación 
(en este caso entalpía de activación) de TS1 y TS2 tienen valores muy próximos, los 
productos del camino correspondientes al TS1 son más estables y su entalpía de 




Figura 5.14. Puntos críticos de las superficies de energía potencial monodimensionales calculados a 
nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-311G** para cada uno de los camino de reacción posibles de la 




 Para la reacción de cloro atómico con 1-pentanotiol se ha realizado un estudio 
comparativo de los puntos singulares del camino preferente de reacción según la barrera 
clásica (TS1) y del camino preferente según las barreras corregidas (TS4). Como se 
puede observar en la figura 5.15, aunque el camino de reacción que pasa por el TS4 
tiene una entalpía de reacción algo menor que el correspondiente camino que para por 





























CH3CH2SH + Cl 
MC1 
CH3CH2S + HCl 




CH2CH2SH + HCl 
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Figura 5.15. Puntos críticos de las superficies de energía potencial calculados a nivel 
QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-311G** para el camino preferente de reacción según la 
barrera clásica (TS1) y el camino preferente según la energía de activación a 298,15 K (TS4). 
 
 
5.5. MECANISMO DE LAS REACCIONES 
 
 Como ya se apuntó anteriormente, el hecho de que la constante de velocidad no 
varíe con la longitud de la cadena (tabla 5.5 y figura 5.4) indica que la cinética de estas 
reacciones está controlada por el grupo –SH. En este sentido, Rodríguez y col., 2003, no 
observaron una variación significativa de la constante de velocidad con la longitud de la 
cadena hidrocarbonada para las reacciones de etanotiol y 1-propanotiol con cloro 
atómico, y lo atribuyeron a que la cinética de estas reacciones está dominada por la 
sustracción del hidrógeno del grupo –SH. Este hecho fue corroborado por esos mismos 
autores con experimentos de determinación de productos mediante espectrometría de 
masas. 
 
 Por su parte, Nicovich y col., 1995, llevaron a cabo un estudio cinético de las 
reacciones de CH3OH y CD3OD con cloro atómico. En dicho estudio, no observaron 
efecto isotópico sobre la constante de velocidad de la reacción y lo atribuyeron a que la 
reacción se produce vía adición, formando un complejo molecular del tipo de 
CH3S(Cl)H, y posterior sustracción del átomo de hidrógeno del grupo –SH, siendo la 





































CH3(CH2)4SH  + Cl 
MC0 
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propuesta de que la cinética de estas reacciones está controlada por el ataque al grupo 
-SH.  
 
 En la misma línea, en un reciente estudio dinámico de la reacción CH3SH + Cl 
realizado por Cheng y col., 2004, se apunta también a la posible formación del aducto 
CH3S(Cl)H como una etapa previa a la sustracción de hidrógeno. En dicho trabajo se 
expone que para que la reacción se produzca vía adición-eliminación debe darse una 
redistribución de energía debida a la formación de dicho aducto (disminución de la 
energía vibracional del HCl en favor del aumento de energía rotacional) que 
experimentalmente no se observa, lo cual es más propio de las reacciones de sustracción 
directa de hidrógeno. No obstante, los autores atribuyen este hecho a la formación de un 
aducto efímero, de poco tiempo de vida. En el estudio cinético de Wine y col., 1984, 
para las reacciones de los tioles lineales (C1-C4) con radical OH tampoco se observó 
dependencia de la constante de velocidad con la longitud de la cadena hidrocarbonada. 
Por otro lado, Wine y col., 1984, también realizaron estudios del efecto isotópico sobre 
la constante de velocidad para la reacción del metanotiol con OH. Estos autores no 
observaron dicho efecto. Así, al igual que en las reacciones del radical Cl, parece que 
estas reacciones también se producen vía adición-eliminación, con la sustracción del 
hidrógeno del grupo –SH, preferentemente. Por su parte, Jensen y col., 1992, en un 
estudio de los productos de las reacciones de distintos tioles con radical NO3 también 
proponen la sustracción del hidrógeno del grupo –SH, como la principal vía de reacción. 
 
 En nuestro estudio teórico, se ha encontrado para todas las reacciones un 
complejo molecular estabilizado energéticamente anterior a los correspondientes 
estados de transición (figura 5.5). Por otro lado, como ya se dijo anteriormente, el 
camino de reacción favorecido energéticamente para los tres primeros tioles de la serie 
pasa por el correspondiente TS1, esto es la sustracción de un átomo de hidrógeno al 
grupo –SH (tabla 5.7), coincidiendo con los estudios teóricos y dinámicos previos 
realizados para la reacción del metanotiol con cloro atómico (Wilson y Hirst, 1997, 
Cheng y col., 2004). Idénticos resultados se obtuvieron en otros estudios teóricos sobre 
las reacciones de metanotiol con otros radicales. En todas ellas se observó que la 
sustracción del hidrógeno del grupo –SH era el camino preferente de reacción (Muiño, 
2005, para la reacción con radical OH y Zhang y col., 2006, para la reacción con radical 
H). Por otro lado, para la reacción del 1-pentanotiol con cloro atómico, el camino 
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energéticamente favorecido atendiendo a las barreras corregidas es la sustracción de un 
hidrógeno del grupo –CγH2− (TS4). Sin embargo, atendiendo al valor de la barrera 
clásica (energía QCISD(T) sin ningún tipo de corrección térmica) en todas las 
reacciones estudiadas, incluida la reacción del 1-pentanotiol, el camino preferente de 
reacción pasa por el estado de transición TS1. Como se comentó en el capítulo anterior, 
la incorporación de la corrección térmica MP2 podría acarrear algún tipo de error al 
valor de la energía de activación.  
 
 En la figura 5.16, se propone un mecanismo de degradación de tioles en la 
troposfera iniciado por la sustracción del hidrógeno del grupo –SH del tiol por parte del 
cloro atómico. Este es el mecanismo común, recogido en bibliografía (Brasseur y col., 
































































Figura 5.16. Esquema de degradación troposférica de un tiol, iniciada por la 
sustracción del átomo de hidrógeno del grupo –SH. 
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 Por otro lado, cabe destacar también que para todas las reacciones estudiadas, el 
camino de reacción que pasa por la sustracción de hidrógeno en posición –CαH2− (TS2) 
tiene una energía de activación muy parecida a la del camino preferente de reacción 
(TS1), siendo la diferencia de entre ambas energías de activación de ~ 0,15 kcal mol-1, 
aunque si atendemos al valor de la barrera clásica esta diferencia se incrementa 
(~ 0,6 kcal mol-1). En cualquier caso, se puede considerar que la vía de reacción 
correspondiente al TS2 debe tener cierta importancia dentro del proceso global. En el 
trabajo de teórico de Wilson y Hirst, 1997, a cerca de la reacción del metanotiol con 
cloro atómico, sólo se tuvo en cuenta la vía de sustracción de hidrógeno del grupo –SH 
como un camino importante de reacción, pero en ese caso el TS2 correspondía a la 
sustracción de un hidrógeno en un grupo –CH3, mucho menos reactivo que los grupos 
-CH2-, como se ha ido viendo a lo largo de este trabajo. Para las reacciones de los tioles 
con otros radicales distintos al Cl se considera sólo la sustracción el grupo –SH como un 
camino importante de reacción, y los estudios dinámicos, teóricos o de productos 
previos para las reacciones con Cl, se limitan como hemos visto, al estudio de la 
correspondiente reacción con CH3SH. Por tanto, no se dispone de información para 
corroborar esta hipótesis, ni datos bibliográficos que permitan plantear un mecanismo 
de degradación para estos compuestos en la troposfera. En la figura 5.17 se presenta el 
esquema propuesto para degradación troposférica de tioles iniciada por la sustracción de 
hidrógeno en posición -CαH2- por parte del cloro atómico. Dicho esquema se ha 
elaborado en base a los estudios previos de la reacción del CH3SCH3 (DMS) con el 
radical OH, la cual comienza con la sustracción de un hidrógeno en un grupo metilo 
(Wayne, 2000). 
 
 Finalmente, con el aumento de la longitud de la cadena, se habilitan otras vías de 
reacción energéticamente favorecidas como el TS4 para el 1-butanotiol y, el TS4 y TS5 
para el 1-pentanotiol. No obstante, si atendemos al valor de la barrera clásica, no parece 
que esas vías de reacción estén demasiado favorecidas desde un punto de vista 
energético. 
 


















Figura 5.17. Esquema de degradación troposférica de un tiol, iniciada por la 




5.6. IMPLICACIONES ATMOSFÉRICAS 
 
 En la tabla 5.9 se recogen los tiempos de permanencia troposféricos de los 
cuatro tioles estudiados correspondientes a sus reacciones con radical Cl y con radical 
OH. Dichos tiempos se han calculado teniendo en cuenta las concentraciones medias 
diurnas de ambos radicales, así como las concentraciones pico de radical Cl en las zonas 
marítimas al amanecer, según la expresión [4.9]. 
 
 
Tabla 5.9. Tiempos de permanencia troposféricos de los tioles estudiados relativos a sus 
reacciones con los radicales Cl y OH a 298,15 K. 
Tiol 
kCl 10
11 a / 
cm3 molec–1 s–1 
kOH
 1011 b / 










Etanotiol 16,0 4,65 174 17 6 
1-propanotiol 15,7 4,59 177 18 6 
1-butanotiol 16,5 4,38 168 17 6 
1-pentanotiol 19,7 — 141 14 — 
a Este trabajo; b Wine y col., 1984; d Para concentraciones medias diarias (12 h), [Cl] = 104 átomos cm–3 
(Singh y col., 1996); e Zonas marinas y costeras al amanecer, [Cl] = 1,3×105 átomos cm–3 (Spicer y col., 
1998); f Para concentraciones medias diarias (12 h), [OH] = 106 moléculas cm–3 (Lawrence y col., 2001). 
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 Los tiempos de permanencia troposféricos de los tioles relativos a su reacción 
con radical Cl, considerando las concentraciones medias diarias de dicho radical, son 
bastante superiores a los relativos a su reacción con radical OH. No obstante durante las 
primeras horas de la mañana en zonas marinas y costeras, la vía de degradación 
troposférica relativa a la reacción con radical Cl puede competir con la degradación 
debida a radical OH, estimándose tiempos de vida troposféricos de entre 14 y 18 horas. 
Además, en la troposfera, la disminución de la temperatura que se produce con el 
aumento de la altura hará que las especies que en sus reacciones con los radicales 
típicos troposféricos tengan energías de activación negativas, como es el caso que nos 
ocupa, tengan tiempos de permanencia troposféricos menores que los calculados a 
temperatura ambiente. 
 
 Estudios fotoquímicos para la molécula de metanotiol indican que la absorción 
de radiación en la región actínica (λ > 290 nm) es baja, y por tanto, se descarta la 
fotólisis de este compuesto (Sheraton y Murray, 1981) como una vía importante de 
degradación troposférica. Por analogía estructural, el resto de tioles lineales de la serie 
estudiada tampoco tendrán grupos que absorban radiación ultravioleta en la región 
actínica, por lo que se descarta la fotólisis como una vía importante de degradación 
troposférica para estos compuestos. 
 
 La degradación de los tioles, según los mecanismos propuestos en las figuras 
5.16 y 5.17, conduce a la formación de SO2 y SO3, y en última instancia a la formación 
de H2SO4. El ácido sulfúrico participa en los fenómenos de lluvia ácida, formación de 
nieblas y deforestación de los bosques, además de en la formación de aerosoles, 
afectando incluso al balance de radiación solar a escala regional (Brasseur y col., 1999). 
Por otra parte, en el estudio de Jensen y col., 1992, para la reacción del CH3CH2SH con 
radical NO3 se ha observado la formación de compuestos azufrados análogos al PAN, 
de fórmula CH3SOxO2NO2 (donde x = 1 ó 2) para ambientes con altos niveles de NOx. 
También se propone la formación de aldehídos como productos de la degradación 
troposférica de los tioles. Los aldehídos, como se ha visto en capítulos anteriores, se 
degradan fotoquímicamente generando ozono y en zonas con altos niveles de óxidos de 
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 Los fluoroalcoholes conforman el último grupo de compuestos que se ha 
estudiado en este trabajo de investigación. El estudio de estos compuestos tiene un 
marcado interés desde el punto de vista medioambiental, puesto que han sido propuestos 
junto con los hidrofluoroéteres (HFE), como sustitutos de los clorofluorocarbonos 
(CFCs) y de los hidroclorofluorocarbonos (HCFCs). Además, desde un punto de vista 
químico físico es también interesante estudiar como afecta la presencia de grupos 
halógeno en la molécula de alcohol a la velocidad y mecanismo de sus reacciones con 
cloro atómico. 
 
 Los tres compuestos elegidos para este estudio (2,2,2-trifluoroetanol, 
1,1,1-trifluoro-2-propanol y 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol) guardan una cierta 
similitud estructural. Todos ellos responden a la fórmula genérica: CF3–CH(OH)–R, 
donde R puede ser –H, –CH3 ó –CF3. Como en los capítulos anteriores, el estudio 
cinético de las reacciones se completó con un estudio teórico. Además, se realizaron 
estudios cinéticos con fluoroalcoholes deuterados, a fin de determinar el posible efecto 




6.1. IMPORTANCIA DE LOS FLUOROALCOHOLES EN LA ATMÓSFERA 
 
 Los CFCs se han usado en el pasado como refrigerantes, propelentes, agentes 
transferentes de calor y productos de limpieza de equipos electrónicos. Debido a sus 
nefastas consecuencias en la química de la estratosfera, donde liberaban átomos de cloro 
responsables de la destrucción de la capa de ozono, se propusieron como sustitutos los 
hidrofluorocarbonos (HFCs) e hidrofluoroclorocarbonos (HFClCs), que se han estado 
usando extensamente por la industria en las últimas décadas (Hurley y col., 2004). 
Como una segunda generación de compuestos alternativos a los CFCs, aparecen los 
hidrofluoroalcoholes (HFAs), los cuales de acuerdo con el protocolo de Montreal no 
contienen átomos de cloro ni de bromo y son más reactivos en la troposfera que los 
CFCs, evitando que asciendan a la estratosfera (Papadimitriou y col., 2003). Aunque su 
uso no está aún muy extendido, en los próximos años podría sufrir un importante 
incremento.  
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6.2. ANTECEDENTES BIBLIOGRÁFICOS 
 
 Aún son escasos los estudios existentes en bibliografía sobre las reacciones de 
los fluoroalcoholes con los distintos radicales troposféricos, especialmente con radical 
Cl. No obstante, para el alcohol fluorado más pequeño de la serie, 2,2,2-trifluoroetanol, 
es posible encontrar en la bibliografía algunos trabajos cinéticos y mecanísticos para sus 
reacciones con los radicales Cl y OH. Papadimitriou y col., 2003, llevaron a cabo un 
estudio cinético en el intervalo de temperaturas de 273 a 363 K, en un reactor a baja 
presión, para las reacciones de cloro atómico con la serie CHxFy–CH2–OH (donde 
x = 0 – 2; y = 1 – 3), entre ellos el 2,2,2-trifluoroetanol. Dicho estudio cinético se 
completó con un estudio teórico a nivel B3P86/6-311G(2df,p). Para la misma serie de 
compuestos, Sellevag y col., 2004, también realizaron un estudio cinético de sus 
reacciones con cloro atómico a temperatura y presión atmosférica, utilizando un reactor 
estático. Finalmente, Hurley y col., 2004, llevaron a cabo un estudio cinético relativo y 
de productos de reacción sobre las reacciones de los radicales OH y Cl con los 
fluoroalcoholes de la serie CF3(CF2)nCH2OH (donde n = 0 – 3), entre los que 
nuevamente se encuentra el 2,2,2-trifluoroetanol. 
  
 Para el resto de compuestos estudiados en este trabajo 
(1,1,1-trifluoro-2-propanol y 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol) no existen datos 
bibliográficos previos de sus reacciones con Cl, aunque Tokuhashi y col., 1999, 
realizaron un estudio cinético de las reacciones de radical OH con distintos 
fluoroalcoholes, entre ellos 2,2,2-trifluoroetanol y 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol. 
 
 
6.3. ESTUDIO CINÉTICO 
 
 A continuación se presentan los resultados obtenidos en el estudio cinético de las 
siguientes reacciones: 
 
CF3-CH2-OH + Cl  Productos    (k1)  [6.1] 
CF3-CH(OH)-CH3 + Cl  Productos   (k2)  [6.2] 
CF3-CH(OH)-CF3 + Cl  Productos   (k3.1)  [6.3] 
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 Este trabajo supone el primer estudio cinético para las reacciones [6.2] y [6.3]. 
Como se ha comentado anteriormente, la reacción [6.1] ya había sido previamente 
estudiada en función de la temperatura, pero a baja presión. También, había sido 
estudiada mediante una técnica relativa a presión atmosférica y temperatura ambiente. 
Así, este trabajo supone el primer estudio de la reacción [6.1] en función de la 
temperatura y la presión en el intervalo de 50 a 200 Torr. Por otro lado, en bibliografía 
tampoco se han encontrado trabajos teóricos previos para estas reacciones. 
 
 Los distintos experimentos cinéticos se han realizado con la técnica de FLP-FR 
en el intervalo de temperatura de 268 a 378 K. Las concentraciones de Cl2 empleadas 
han estado en el intervalo de 2,0×1014 a 5,0×1014 moléculas cm-3 y las de cloro atómico 
estimadas entre 2,6×10-11 y 12,6×10-11 átomos cm-3. Las concentraciones de reactivo 
utilizadas han sido al menos 50 veces superiores que las de cloro atómico, lo que 
garantiza condiciones de pseudo-primer orden. La energía del láser de excímeros ha 
estado comprendida entre 16 y 25 mJ pulso-1. Al igual que en el estudio de las 
reacciones de los alcoholes y los tioles, fue preciso añadir O2 para hacer despreciable el 
proceso de regeneración de cloro atómico según la reacción [2.18]. De ese modo, para 
las concentraciones de oxígeno empleadas (aproximadamente 100 veces superiores que 
las de cloro molecular) se han obtenido perfiles de decaimiento de concentración de 
átomos de cloro monoexponenciales. En la figura 6.1 se presentan algunos ejemplos de 
estos perfiles, así como de las representaciones lineales que se obtienen en escala 
semilogarítmica. Los valores de k´ que se obtienen del análisis de los mismos se indican 
en el pie de la figura. Por otro lado, en la figura 6.2 se presentan algunos ejemplos de la 
representación de k´ frente a la concentración de reactivo (fluoroalcohol) para las tres 
reacciones estudiadas en este capítulo. La pendiente de dicha representación se 
corresponde con la constante de velocidad de segundo orden de la reacción estudiada, 
según la ecuación [2.12]. 
 
 Las condiciones experimentales a las que se han llevado a cabo los distintos 
estudios cinéticos, así como los resultados obtenidos en los mismos para las reacciones 
de cloro atómico con 2,2,2-trifluoroetanol, 1,1,1-trifluoro-2-propanol y 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol, se recogen en las tablas 6.1, 6.2 y 6.3, 
respectivamente. 
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Figura 6.1. Ejemplos de perfiles de decaimiento temporal de reacciones de Cl con distintos 
fluoroalcoholes representados en escala lineal y semilogarítmica. Las condiciones experimentales y las 
(k´±2σ) determinadas para dichos perfiles han sido: (a, b) T = 285 K, P = 100 Torr, [Cl2] = 3,8×10
14 
moléculas cm-3, [Cl]estimada
 = 9,7×1011 átomos cm-3, [2,2,2-trifluoroetanol] = 3,8×1014 moléculas cm-3 y 
[O2] = 2,7×10
16 moléculas cm-3, k´ = (263±10) s-1; (c, d) T = 319 K, P = 100 Torr, [Cl2] = 3,0×10
14 
moléculas cm-3, [Cl]estimada
 = 9,5×1011 átomos cm-3, [1,1,1-tifluoro-2-propanol] = 1,8×1014 moléculas cm-3 
y [O2] = 1,8×10
16 moléculas cm-3, k´ = (487±12) s-1; (e, f) T = 319 K, P = 110 Torr, [Cl2] = 3,2×10
14 
moléculas cm-3, [Cl]estimada
 = 1,0×1012 átomos cm-3, [1,1,1,3,3,3-hexafluouro-2-propanol] = 2,2×1015 
moléculas cm-3 y [O2] = 1,8×10
16 moléculas cm-3, k´ = (67±1) s-1. 
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Figura 6.2. Ejemplos de representaciones de (k' ± 2σ) frente a concentración de fluoroalcohol: 
reacción de 2,2,2-trifluoroetanol con cloro atómico a 333 K y 100 Torr; reacción de 
1,1,1-trifluoro-2-propanol con cloro atómico a 269 K y 100 Torr y reacción de 





Tabla 6.1. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 
2,2,2-trifluoroetanol con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 
T / K P / Torr [Cl2] × 10
-14 / 
molécula cm-3 
[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







268 100 2,2 4,9 7,3 – 28,1 2,1 8,80 ± 0,56 
271 100 3,0 6,7 11,0 – 31,9 2,7 8,04 ± 0,25 
285 100 3,8 9,7 23,8 – 70,3 2,7 7,94 ± 1,28 
298 50 1,2 2,6 6,6 – 16,4 1,0 7,80 ± 2,76 
298 100 1,8 4,1 5,0 – 18,6 1,8 7,80 ± 0,84 
297 150 3,0 6,7 16,1 – 50,3 2,2 6,57 ± 0,73 
298 210 2,7 5,9 15,1 – 45,5 2,1 7,05 ± 1,80 
315 100 2,3 6,6 6,5 – 29,8 1,9 6,44 ± 1,43 
316 100 2,8 7,3 9,0 – 35,1 2,1 7,11 ± 1,46 
333 100 2,1 6,2 16,6 – 52,2 1,7 6,52 ± 0,84 
351 100 2,0 5,2 13,2 – 28,0 1,7 5,11 ± 2,42 
351 100 2,1 6,0 8,5 – 30,7 1,9 5,68 ± 1,48 
377 100 2,0 5,9 7,7 – 39,4 1,8 5,00 ± 0,88 
378 100 2,8 8,9 10,8 – 19,3 2,0 4,69 ± 2,40 
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Tabla 6.2. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 
1,1,1-trifluoro-2-propanol con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 
T / K P / Torr [Cl2] × 10
-14 / 
molécula cm-3 
[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







269 100 2,8 7,2 9,9 – 14,5 2,6 5,92 ± 1,63 
271 100 2,7 7,1 7,9 – 13,9 2,5 5,35 ± 0,75 
285 100 2,6 7,6 8,2 – 15,1 2,4 4,76 ± 0,39 
285 80 2,9 7,2 7,6 – 10,2 1,5 4,80 ± 0,67 
298 50 3,5 9,2 4,9 – 6,3 1,7 4,76 ± 1,42 
302 100 3,8 1,2 1,4 – 2,3 1,9 4,09 ± 0,44 
302 150 2,9 9,2 2,0 – 3,0 1,8 4,31 ± 0,56 
298 160 4,8 8,3 1,4 – 2,9 4,0 4,27 ± 0,59 
302 200 3,2 9,9 2,5 – 3,7 2,2 4,67 ± 0,67 
312 100 3,3 8,2 6,7 – 10,2 1,7 4,32 ± 0,82 
319 100 3,0 9,5 14,1– 24,7 1,8 4,01 ± 0,79 
348 100 2,7 8,6 13,0 – 23,7 1,7 3,81 ± 0,39 
348 100 2,6 8,1 10,7 – 21,0 1,6 3,89 ± 0,74 
348 100 2,6 8,1 11,0 – 23,1 1,6 3,62 ± 0,49 
371 100 3,0 9,3 12,0 – 20,3 1,6 3,47 ± 0,26 




Tabla 6.3. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 
T / K P / Torr [Cl2] × 10
-14 / 
molécula cm-3 
[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







269 100 3,82 12,50 1,84 – 3,42 1,96 1,42 ± 0,35 
279 110 3,83 12,00 1,90 – 2,75 2,02 1,29 ± 0,26 
286 110 2,79 12,10 1,82 – 3,90 2,07 1,74 ± 0,16 
286 110 3,45 11,10 1,84 – 3,10 1,82 1,74 ± 0,18 
298 50 3,06 9,82 1,23 – 1,69 1,61 1,85 ± 0,27 
298 110 3,45 11,08 1,78 – 3,69 1,98 2,03 ± 0,25 
298 160 3,92 12,60 2,43 – 3,97 2,01 2,05 ± 0,34 
298 200 5,05 16,20 3,11 – 5,17 2,60 1,97 ± 0,38 
319 110 3,24 10,40 1,70 – 3,43 1,85 2,28 ± 0,13 
340 100 2,94 9,27 1,77 – 2,52 1,69 2,71 ± 0,37 
375 100 2,64 8,31 1,59 – 2,59 1,52 3,22 ± 0,25 
 
 
 Como se recoge en las tablas anteriores, los experimentos cinéticos a 
temperatura ambiente de cada una de las reacciones estudiadas se han llevado a cabo a 
cuatro presiones diferentes (50, 100, 150 y 200 Torr). En ninguno de los casos se ha 
observado dependencia de la constante de velocidad con la presión en dicho intervalo. 
En cuanto a la dependencia con la temperatura, en la figura 6.3 se recogen las 
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Figura 6.3. Representaciones de Arrhenius para las reacciones de cloro atómico con 
2,2,2-trifluoroetanol, 1,1,1-trifluoro-2-propanol y 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol. 
 
  
 Del ajuste lineal de los datos experimentales se obtuvieron las siguientes 
expresiones de Arrhenius:  
  
k1 = (1,79 ± 0,34)×10
−13exp[(410 ± 52)/T],    [6.4] 
k2 = (1,20 ± 0,22)×10
−12exp[(394 ± 29)/T],    [6.5] 
k3.1 = (2,32 ± 0,37)×10
−13exp[(-740 ± 25)/T],   [6.6] 
 
en unidades de cm3 molécula−1 s−1 y donde el error es ±σ. En la tabla 6.4 se recogen los 
distintos parámetros de Arrhenius, así como la constante de velocidad a temperatura 
ambiente obtenida de dicha expresión. También quedan recogidos, con fines 
comparativos, algunos de los resultados cinéticos existentes en bibliografía para 
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Tabla 6.4. Parámetros de Arrhenius obtenidos del estudio cinético de las reacciones de distintos 
fluoroalcoholes con cloro atómico y sus constantes de velocidad a temperatura ambiente derivadas de la 












1,79 ± 0,34 a – 410 ± 52 a – 0,82 ± 0,21 a 7,08 ± 3,66 a 
– – – 6,5 ± 0,5 b 
– – – 7,51 ± 0,17 c 
2,2,2-trifluoroetanol 
CF3CH2OH 
85 ± 19 d 792 ± 74 d 1,58 ± 0,15 d 6,3 ± 0,09 d 
1,1,1-trifluoro-2-propanol 
CF3CH(OH)CH3 
















– – – 6,5 ± 0,5 b 
a Este trabajo; b Hurley y col., 2004; c Sellevag y col., 2004; d Papadimitriou y col., 2003 
 
 
 Como puede observarse en la tabla 6.4, las energías de activación determinadas 
en este trabajo para las reacciones de CF3CH2OH y CF3CH(OH)CH3 con cloro atómico 
son negativas y bastante parecidas. Por su parte, para la reacción de CF3CH(OH)CF3 
con cloro atómico la energía de activación es positiva. 
 
 La constante de velocidad determinada a temperatura ambiente en este trabajo 
para la reacción del 2,2,2-trifluoroetanol con cloro atómico está en concordancia con las 
existentes previamente en bibliografía (Hurley y col., 2004; Sellevag y col., 2004; 
Papadimitriou y col., 2003). En cuanto a la dependencia con la temperatura, se observa 
una notable diferencia entre los resultados de nuestro estudio realizado en el intervalo 
de presión de 50 a 200 Torr y el estudio de Papadimitriou y col., 2003, realizado a baja 
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presión. Esta diferencia en el comportamiento cinético de las reacciones cuando se 
estudian en intervalos amplios de presión, como ya se vio en el capítulo anterior para las 
reacciones de los tioles, podría indicar un posible cambio de mecanismo por el que 
transcurre la reacción en dicho intervalo de presiones. El ataque del Cl puede producirse 
por un mecanismo de sustracción directa o bien por un mecanismo de adición-
eliminación. Para las reacciones del resto de fluoroalcoholes de fórmula 
CF3(CF2)nCH2OH (donde n = 1 - 3) con cloro atómico, no hay diferencia de reactividad 
respecto de la reacción de CF3CH2OH (Hurley y col., 2004). La reacción de 
2,2,2-trifluoroetanol con radical OH a temperatura ambiente es unas 7 veces más lenta 
que la correspondiente reacción con cloro atómico (kOH = (1,02 ± 0,10)×10
-13 cm3 
molécula-1 s-1; Hurley y col., 2004). 
 
 Las tres reacciones estudiadas tienen constantes de velocidad muy diferentes, de 
hasta dos órdenes de magnitud, debido a la gran influencia de los grupos –CF3, como 
grupos desactivantes. La más lenta, es la reacción del CF3CH(OH)CF3 que posee dos 
grupos –CF3. La reacción del CF3CH2OH, con un único grupo –CF3 es 36 veces más 
rápida que la anterior, mientras que la del CF3CH(OH)CH3 es 232 veces más rápida. 
Este último compuesto, además posee un grupo activante (–CH3) y más hidrógenos 
disponibles para ser sustraídos por el cloro atómico. 
    
 Finalmente, Tokuhashi y col., 1999, estudiaron la cinética en función de la 
temperatura de la reacción de 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol con OH y determinaron 
una constante a temperatura ambiente (kOH = 2,5 × 10
-14 cm3 molécula-1 s-1) similar a la 
de la reacción con Cl. 
 
 
6.4. ESTUDIO DEL EFECTO ISOTÓPICO 
 
 El hecho de que la energía de activación de la reacción del 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol con cloro atómico sea positiva, mientras que las 
energías de activación de las otras dos reacciones estudiadas son negativas, unido a la 
importante caída de la reactividad de este compuesto, en comparación con los otros dos, 
podría indicar que la cinética de esta reacción esté controlada por el ataque del Cl al 
grupo -OH, en lugar de al grupo –CαH<. En este sentido, hay que recordar que las 
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reacciones de sustracción de hidrógeno en grupos –CH2– y –CH<, generalmente tienen 
energías de activación negativas (Datos IUPAC, Atkinson y col., 2004). 
 
 De ese modo, con el fin de establecer la posición preferente de ataque del Cl en 
su reacción con 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol, se han realizado diferentes estudios 
cinéticos con derivados deuterados de dicho fluoroalcohol destinados a determinar 
posible efecto isotópico sobre la velocidad de reacción. Las reacciones estudiadas han 
sido las de cloro atómico con el 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propan(ol-d) 
(CF3CH(OD)CF3) y el 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol-d2 (CF3CD(OD)CF3): 
 
 CF3-CH(CF3)-OD + Cl  Productos  (k3.2)   [6.7] 
 CF3-CD(CF3)-OD + Cl  Productos  (k3.3)   [6.8] 
 
 Éste trabajo se corresponde con el primer estudio cinético para las reacciones 
mencionadas. En la figura 6.4 se presentan algunos ejemplos de la representación de k´ 
frente a la concentración de reactivo (fluoroalcohol) para cada una de las reacciones 
[6.3], [6.7] y [6.8].  
 


















[Fluoroalcohol] 10 -15/ moléculas cm-3 
 
Figura 6.4. Ejemplos de representaciones de (k' ± 2σ) frente a la concentración de 
fluoroalcohol: reacción de 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol con cloro atómico a 298 K y 110 
Torr; reacción de 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propan(ol-d) con cloro atómico a 298 K y 100 
Torr; reacción de 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol-d2 con cloro atómico a 297 K y 100 Torr. 
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Los tres ejemplos elegidos corresponden a experimentos cinéticos realizados a 
temperaturas y presiones similares (T = 297 - 298 K, P = 100 - 110 Torr). Así, la 
reacción del compuesto totalmente deuterado (CF3CD(OD)CF3) con cloro atómico es 
sensiblemente más lenta que las otras dos reacciones, en las condiciones de temperatura 
y presión mencionadas. Las condiciones experimentales a las que se llevaron a cabo los 
distintos estudios cinéticos, así como los resultados obtenidos en los mismos para las 
reacciones de cloro atómico con 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propan(ol-d) y 






Tabla 6.5. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 1,1,1,3,3,3-
hexafluoro-2-propan(ol-d) con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 
T / K P / Torr [Cl2] × 10
-14 / 
molécula cm-3 
[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







269 100 2,3 6,9 1,8 – 3,0 1,5 0,82 ± 0,05 
281 100 2,8 8,1 1,8 – 2,8 1,5 1,15 ± 0,08 
289 100 2,2 6,5 1,9 – 2,8 1,3 1,34 ± 0,09 
298 100 2,2 6,4 1,7 – 2,8 1,4 1,66 ± 0,02 
298 100 2,5 7,3 4,0 – 5,7 1,4 1,46 ± 0,11 
298 100 2,4 7,1 4,0 – 5,5 1,5 1,55 ± 0,25 
314 50 2,3 6,8 1,8 – 2,6 1,3 1,99 ± 0,10 
338 100 1,9 5,4 3,5 – 4,9 1,1 2,19 ± 0,04 





Tabla 6.6. Resultados y condiciones experimentales del estudio cinético de la reacción de 1,1,1,3,3,3-
hexafluoro-2-propanol-d2 con cloro atómico realizado con la técnica absoluta FLP-FR. 
T / K P / Torr [Cl2] × 10
-14 / 
molécula cm-3 
[Cl] × 10-11 / 
átomo cm-3 







271 100 2,4 5,9 4,7 – 6,3 1,5 2,74 ± 0,23 
283 100 2,4 5,8 4,6 – 6,2 1,6 3,21 ± 0,30 
291 100 2,4 5,8 4,5 – 5,9 1,5 4,86 ± 0,48 
297 100 2,3 5,8 4,6 – 5,9 1,4 4,32 ± 0,68 
315 100 2,3 5,9 4,6 – 5,6 1,4 4,47 ± 0,55 
315 100 2,1 5,1 4,1 – 5,5 1,4 4,95 ± 0,59 
339 100 1,9 4,9 4,0 – 5,3 1,2 7,37 ± 0,37 
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 En la figura 6.5 se recogen las representaciones de Arrhenius obtenidas para las 






















T -1103 /K -1  
Figura 6.5. Representaciones de Arrhenius para las reacciones de cloro atómico con 






 Del ajuste lineal de los datos experimentales se obtuvieron las siguientes 
expresiones de Arrhenius:  
 
k3.2 = (6,45 ± 3,74)×10
−13exp[(1136 ± 188)/T],   [6.9] 
k3.3 = (4,19 ± 2,18)×10
−13exp[(1378 ± 162)/T],   [6.10] 
 
en unidades de cm3 molécula−1 s−1 y donde el error es ±σ. En la tabla 6.7 se recogen los 
distintos parámetros de Arrhenius, así como la constante de velocidad a temperatura 
ambiente obtenida de dicha expresión. 
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Tabla 6.7. Parámetros de Arrhenius obtenidos del estudio cinético de las reacciones de distintos 
fluoroalcoholes con cloro atómico y sus constantes de velocidad a temperatura ambiente derivadas de la 























4,19 ± 2,18 1378 ± 162 2,75 ± 0,32 0,409 ± 0,308 
 
 
 Como puede observarse en la tabla 6.7 y en las representaciones de Arrhenius de 
figura 6.5, la reacción CF3CD(OD)CF3 + Cl es bastante más lenta en el intervalo de 
temperatura estudiado, que reacción del correspondiente compuesto sin deuterar. Por 
otro lado, las constantes de velocidad de la reacción CF3CH(OD)CF3 + Cl en dicho 
intervalo de temperatura, están mucho más próximas a las de la correspondiente 
reacción del compuesto sin deuterar.  
 
 Cuando en una molécula se sustituye un átomo por un isótopo no varía la 
superficie de energía potencial de la molécula, ni tampoco la superficie correspondiente 
a cualquier reacción que experimente. La razón de que varíe la velocidad es que hay un 
cambio en la energía de vibración media de la molécula y del complejo activado 
(Laider, 1979). Los enlaces C–H suelen tener frecuencias de vibración de 2900 a 3000 
cm-1. Al reemplazar el átomo de H por un átomo de D cambia esta frecuencia de 
vibración a 2000 – 2100 cm-1. La relación entre las dos frecuencias es aproximadamente 
igual a la raíz cuadrada de la relación de las masas de los átomos de H y D. Una 
vibración de un enlace C–H ordinario tiene una energía en el punto cero 1,2 kcal mol-1 
mayor que la del enlace C–D. La energía de vibración media de la molécula que 
contiene el enlace C–H será aproximadamente esa cantidad más alta que la de la 
molécula en la que se ha sustituido el átomo de H por el de D. Así, en las reacciones en 
las que se da una ruptura de los correspondientes enlaces C–H y C–D, la energía de 
activación será significativamente mayor para la reacción de la molécula deuterada, y 
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más baja su velocidad de reacción. Por otra parte, si los enlaces C–H y C–D 
permanecen intactos no habrá variación significativa de la energía de activación, ni de la 
constante de velocidad de la reacción. De esa manera, una reacción tenderá a mostrar un 
efecto isotópico fuerte si en la etapa controlante del proceso se rompe o se debilita 
considerablemente el enlace que lleva el átomo marcado isotópicamente (Laider, 1979). 
 
 De ese modo, en la reacción CF3CD(OD)CF3 + Cl se produce un claro efecto 
isotópico sobre la velocidad de la reacción respecto de la reacción CF3CH(OH)CF3 + 
Cl, mientras que la reacción CF3CH(OD)CF3 + Cl no se observa dicho efecto. Así, al 
contrario del mecanismo propuesto en un principio, el camino de reacción preferente 
será el correspondiente a la sustracción hidrógeno del  grupo >CαH-, en lugar de en el 
grupo –OH. Por tanto, el valor positivo de la energía de activación de la reacción 
CF3CH(OH)CF3 + Cl será debido a la fuerte desactivación de los grupos –CF3, en lugar 




6.5. ESTUDIO TEÓRICO 
  
 Para el estudio de las reacciones de los fluoroalcoholes, al igual que para los 
alcoholes y los tioles, el cálculo de la geometría de las distintas especies que participan 
en las reacciones se ha realizado a nivel MP2(Full)/6-311G**. Posteriormente, se han 
llevado a cabo cálculos QCISD(T)/6-311G** de las geometrías calculadas a nivel MP2.  
 
 Para la reacción del 2,2,2-trifluoroetanol con cloro atómico hay dos caminos de 
reacción posibles, según si el cloro sustrae el átomo de hidrógeno del grupo hidroxilo o 
uno de los átomos de hidrógeno en posición α respecto de dicho grupo: 
  
  CF3–CH2–OH + Cl  CF3–CH2–O + HCl  (TS1)  [6.11] 
  CF3–CH2–OH + Cl  CF3–CH–OH + HCl  (TS2)  [6.12] 
 
 Previamente a la formación del correspondiente estado de transición se forma un 
complejo molecular inicial (MC0), como ya se ha visto para las reacciones de los 
alcoholes no fluorados (capítulo IV). En la figura 6.6 se recogen los principales 
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parámetros estructurales calculados para los diferentes estados de transición y 










Figura 6.6. Complejos moleculares (MCn) y estados de transición (TSn) del 1,1,1-trifluoro-2-propanol 
calculados a nivel MP2(Full)/6-311G**. 
 
 
 En complejo molecular inicial (MC0) el átomo de cloro se sitúa a 2,67 Å del 
átomo de oxígeno, 0,14 Å más alejado que en los MC0 de los alcoholes lineales, aunque 
el resto de la geometría es bastante similar. El estado de transición TS1 está 
caracterizado por una frecuencia imaginaria de 2237i cm-1 y sus distancias de enlace 












τ(Cl-O-Cα-Cβ) = 103,6º 










τ(Cl-O-Cα-Cβ) = 180º 









τ (H-O-Cα-Cβ) = 165,5º 











τ(Cl-O-Cα-Cβ) = 57,5º 
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distancias de los TS1 de los alcoholes lineales no fluorados. El fragmento 
(Cl…Hhidroxilo…O) queda dispuesto linealmente respecto del enlace Cα–Cβ. Para el TS2, 
sí que existe una mayor diferencia de las distancias de enlace d(Cl…H) y d(H…Cα) con 
respecto a los TS2 de los alcoholes no fluorados. Se produce un sensible acortamiento 
de la distancia d(Cl…H) de 0,36 Å y un ligero incremento de la distancia d(H…Cα) de 
casi 0,1 Å, respecto del TS2 del etanol. Su frecuencia imaginaria es 608i cm-1. Tras cada 
uno de los correspondientes estados de transición, la molécula de HCl formada 
interacciona a larga distancia con el resto orgánico, dando lugar los complejos 
moleculares que llamamos MCn (donde n = 1 – 2). No obstante, en el MC2 no se da una 
interacción entre la molécula de HCl saliente el átomo Cα, sino que la interacción se 
produce con el átomo de oxígeno del grupo hidroxilo, a una distancia próxima a 2 Å.  
 
 Las barreras y energías de activación calculadas a nivel QCISD(T)/6-311G** 
para los dos posibles caminos de reacción (TS1 y TS2) se presentan en la tabla 6.8. Se 
observa, tanto en base a los valores de energía de activación como para los valores de la 
barrera clásica, que la sustracción del hidrógeno del grupo –CαH2– es el camino de 
reacción energéticamente favorecido. Por otro lado, la energía de activación que se ha 
obtenido experimentalmente para esta reacción es negativa (–0,82 ± 0,21 kcal mol-1) y 
aproximadamente 1 kcal mol-1 más baja que la determinada teóricamente para el camino 
de reacción energéticamente más favorecido (0,14 kcal mol-1). 
 
Tabla 6.8. Barrera clásica (∆E‡clásica), barrera corregida con la energía del punto cero (∆E
‡
corregida), 
entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298,15K) y energía de activación a 298,15 K (Ea 298,15K) calculadas a 
nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-311G** para los diferentes caminos de la reacción del 









 a / 
kcal mol-1 
Ea 298,15K 
 a  / 
kcal mol-1 
TS1 13,16 8,67 7,91 9,10 
2,2,2-trifluoroetanol 
TS2 1,20 -0,41 -1,05 0,14 
a La corrección ZPE y la corrección térmica a 298,15K se han calculado a nivel MP2. 
 
 
 En la tabla 6.9 se recogen las entalpías relativas (a los reactivos) calculadas para 
las especies que participan en los caminos de reacción correspondientes a TS1 y a TS2. 
Así, el camino de reacción que posee la energía de activación más baja (TS2) es 
también un proceso exotérmico, mientras el camino de reacción correspondiente a la 
sustracción de hidrógeno en el grupo hidroxilo es un proceso endotérmico. 
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Tabla 6.9. Entalpías relativas a los reactivos, calculadas a nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-






 a / 
 kcal mol-1 
H TSn
 a,b /  
kcal mol-1 
H MCn
 a / 
 kcal mol-1 
H productos 
a,c /  
kcal mol-1 
TS1 -3,28 13,83 0,08 2,82 
2,2,2-trifluoroetanol 
TS2 -3,28 0,61 -6,98 -3,89 
a El cálculo de la ZPE y corrección térmica a 298,15 K se han realizado a nivel MP2. 
b Entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298,15K). 
c Entalpía de reacción a 298,15 K (∆H298,15K). 
 
 
 La segunda reacción estudiada es la del 1,1,1-trifluoro-2-propanol con cloro 
atómico. En este caso, el sistema en estudio se complica respecto al anterior, puesto que 
es un alcohol ramificado con un mayor número de posibles estados de transición. Se 
pueden contabilizar hasta un total de cinco estados de transición diferentes, ya que 
debido a la pérdida de simetría los tres hidrógenos del grupo metilo terminal son 
químicamente no equivalentes, además de otros dos estados de transición 
correspondientes a la sustracción de hidrógeno en los grupos –OH y >CαH– (TS1 y 
TS2, respectivamente). 
 
 En la figura 6.7 se recogen los parámetros estructurales más significativos para 
el complejo molecular MC0 y los cinco estados de transición posibles. Los estados de 
transición correspondientes al ataque en el grupo metilo terminal son los TS3, donde si 
el átomo de cloro se dispone en el plano opuesto al grupo hidroxilo lo llamamos TS3 
anti, mientras que si el átomo de cloro se encuentra en el mismo plano que el grupo 
hidroxilo se obtienen dos estados de transición diferentes que llamamos TS31 syn y 
TS32 syn. 
 
Como en los casos anteriores, el MC0 está caracterizado por una interacción a 
larga distancia entre el átomo Cl y el átomo de O (2,74 Å). En lo que se refiere a los 
estados de transición, el TS1 se corresponde con la sustracción del hidrógeno del grupo 
hidroxilo. Sus distancias de enlace d(Cl…Hhidroxilo) y d(Hhidroxilo…O) son parecidas a las 
del TS1 del 2,2,2-trifluoroetanol y su frecuencia imaginaria es 2531i. Para el TS2 la 
distancia d(Cl…H) se incrementa ligeramente respecto al mismo enlace del TS2 del 
2,2,2-trifluoroetanol y su frecuencia imaginaria es de 208i. Para los TS3 las distancias 
de los enlaces d(Cl…H) y d(H…Cβ) son parecidas a las distancias de los estados de 
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transición correspondientes al ataque del cloro atómico a los metilos terminales del los 
alcoholes lineales. Para todos ellos, el grupo hidroxilo aparece girado entre 50º y 60º 
hacia el grupo –CF3. Las frecuencias imaginarias 1190i, 1171i y 1280i corresponden al 








TS2 TS3 anti 
 
TS31 syn TS32 syn 
Figura 6.7. Complejo molecular inicial (MC0) y estados de transición del 1,1,1-trifluoro-2-propanol 















τ(H-O-Cα-H) = 78,6º 








τ(H-O-Cα-H) = 57,8º 
τ(H-O-Cα-H) = 50,6º 














τ(H-O-Cα-H) = 59,2º 





τ(H-O-Cα-H) = -60,3º 
τ(Cl-O-Cα-H) = 170,7º τ(H-O-Cα-H) = 169,0º 
τ(Cl-O-Cα-H) = 165,7º 
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 Las barreras y energías de activación calculadas a nivel QCISD(T)/6-311G**, 
para los cinco estados de transición propuestos se presentan en la tabla 6.10. 
Nuevamente, la sustracción del hidrógeno en posición α respecto del grupo hidroxilo es 
la vía energéticamente más favorecida. Al igual que en la reacción del 
2,2,2-trifluoroetanol con cloro atómico, el TS1 tiene una energía de activación 
considerablemente alta. Por su parte, las energías de activación de los TS3 son también 
altas, en comparación con la del TS2. También son altas si las comparamos con la 
energía de activación de los TSn correspondientes al ataque del cloro atómico a los 
hidrógenos metílicos (–CH3) de los alcoholes lineales (tabla 4.10). Por otro lado, la 
energía de activación determinada experimentalmente es negativa 
(-0,79 ± 0,12 kcal mol-1), mientras que el valor teórico de energía de activación para el 
camino preferente de reacción es positivo y 3 kcal mol-1 más alto que el experimental. 
 
 
Tabla 6.10. Barrera clásica (∆E‡clásica), barrera corregida con la energía del punto cero (∆E
‡
corregida), 
entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298,15K) y energía de activación a 298,15 K (Ea 298,15K) calculadas a 
nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-311G** para los diferentes caminos de la reacción del 









 a / 
kcal mol-1 
Ea 298,15K 
 a  / 
kcal mol-1 
TS1 18,00 12,54 12,22 13,41 
TS2 3,96 1,54 1,12 2,30 
TS3 anti 12,66 7,77 7,48 8,67 
TS31 syn 11,10 6,15 5,89 7,08 
1,1,1-trifluoro-2-propanol 
TS32 syn 12,35 7,52 7,16 8,34 




 Para esta reacción sólo se han calculado los puntos críticos de la superficie de 
energía potencial monodimensional para el camino de reacción más favorecido 
energéticamente (el correspondiente al TS2). Dicha superficie aparece representada en 
la siguiente figura 6.8 donde también se recogen los valores de las entalpías relativas. 
Para el complejo molecular MC2 se encontró una distancia de 2,16 Å entre el átomo de 
Cα y el átomo de hidrógeno del fragmento HCl. La distancia de enlace H…Cl es de 1,29 
Å, mientras que el ángulo α(Cα–H–Cl) es de 154,6º. 
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Figura 6.8. Puntos singulares de la superficie de energía potencial para el camino 
energéticamente favorecido de la reacción de 1,1,1-trifluoro-2-propanol con cloro atómico, 
calculada a nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2/6-311G**. 
  
 
 La última reacción estudiada a nivel teórico en este capítulo es la de 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol con cloro atómico. En este caso sólo se han 
calculado dos estados de transición relativos al ataque del átomo de cloro al grupo –OH 
(TS1) o al grupo >CαH– (TS2). En la figura 6.9 se recogen los parámetros estructurales 
más significativos de los distintos complejos moleculares (MCn) y estados de transición 
(TSn) calculados. 
 
En el complejo molecular inicial, MC0, el átomo de Cl se sitúa a 2,90 Å del 
átomo de O. Se observa una tendencia al aumento dicha distancia d(Cl…O), en los 
MC0, con el aumento del número de ramificaciones de la molécula y del número de 
grupos -CF3. Así, para la reacción del 2,2,2-trifluoroetanol, la distancia d(Cl…O) del 
MC0 es de 2,67 Å, para 1,1,1-trifluoro-2-propanol esa misma distancia es de 2,74 Å, 
mientras que para el 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol aumenta hasta 2,90 Å. La 
geometría del TS1, es bastante similar a la del correspondiente TS1 del 
1,1,1-trifluoro-2-propanol, mientras que para el TS2 hay un mayor número de 






























CF3CH(OH)CH3 + Cl 
CF3C(OH)CH3 + HCl 
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1,1,1-trifluoro-2-propanol, hasta 1,54 Å para 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol, 
mientras que la distancia d(H…Cα) aumenta desde 1,17 Å para 











Figura 6.9. Complejos moleculares y estados de transición del 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol 







τ(H-Cα-O-H) = 72,6º 
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τ(H-O-Cα-H) = 168,1º 
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 Las barreras y energías de activación calculadas a nivel QCISD(T)/6-311G**, 
para los dos estados de transición propuestos se recogen en la tabla 6.11. Como puede 
observarse en la misma, el camino de reacción energéticamente favorecido es 
nuevamente el que pasa por TS2. La energía de activación correspondiente a TS2 es 
positiva y más alta que las energías de activación del resto de los calculados en este 
capítulo. Al igual que en las reacciones estudiadas anteriormente en este capítulo, el 
valor teórico calculado para la energía de activación del camino preferente de reacción 
(3,99 kcal mol-1) es considerablemente más alto que el determinado experimentalmente 
(1,48 ± 0,10 kcal mol-1). Esta discrepancia entre el valor teórico y el experimental 
podría estar provocada por la necesidad de emplear bases más adecuadas, para tener en 
cuenta las posibles interacciones a larga distancia entre los distintos átomos de 
halógeno. 
 
Tabla 6.11. Barrera clásica (∆E‡clásica), barrera corregida con la energía del punto cero (∆E
‡
corregida), 
entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298,15K) y energía de activación a 298,15 K (Ea 298,15K) calculadas a 
nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-311G** para los diferentes caminos de la reacción del 









 a / 
kcal mol-1 
Ea 298,15K 
 a  / 
kcal mol-1 
TS1 21,49 16,01 15,68 16,87 1,1,1,3,3,3-hexafluoro- 
-2-propanol TS2 7,09 3,15 2,80 3,99 
a La corrección ZPE y la corrección térmica a 298,15K se han calculado a nivel MP2. 
 
 
 Finalmente, en la tabla 6.12 se recogen las entalpías relativas (a los reactivos) 
calculadas para las especies que participan en los caminos de reacción relativos a TS1 y 
a TS2.  La entalpía de reacción del camino de reacción correspondiente a TS2 es 
negativa, mientas que la entalpía de reacción correspondiente a TS1 es más de 10 kcal 
mol-1 más alta que la anterior.  
 
Tabla 6.12. Entalpías relativas a los reactivos, calculadas a nivel QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-






 a / 
 kcal mol-1 
H TSn
 a,b /  
kcal mol-1 
H MCn
 a / 
 kcal mol-1 
H productos 
a,c /  
kcal mol-1 
TS1 -1,97 15,68 5,42 7,30 1,1,1,3,3,3-hexafluoro- 
-2-propanol TS2 -1,97 2,80 -5,44 -3,37 
a El cálculo de la ZPE y corrección térmica a 298,15 K se han realizado a nivel MP2. 
b Entalpía de activación a 298,15 K (∆H‡298,15K). 
c Entalpía de reacción a 298,15 K (∆H298,15K). 
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6.6. MECANISMO DE LAS REACCIONES 
 
 Como se ha visto, tanto en el estudio cinético como en el estudio teórico, la 
reactividad de los alcoholes con cloro atómico disminuye notablemente debido a la 
presencia de grupos –CF3. De acuerdo con los resultados del estudio teórico de estas 
reacciones, el principal mecanismo de reacción en todos los caso es el que pasa por la 
sustracción de un átomo de hidrógeno del carbono en posición α respecto del grupo 
hidroxilo. En ese sentido, se ha propuesto el 2,2,2-trifluoroacetaldehído (CF3CHO) 
como el principal producto de la degradación troposférica del 2,2,2-trifluoroetanol 














Figura 6.10. Esquema de degradación troposférica de 2,2,2-trifluoroetanol 
iniciada por reacción con Cl. 
  
 En este sentido, Hurley y col., 2004, realizaron un estudio de la reacción del 
CF3CH2OH + Cl en aire, en una cámara de reacción a 700 Torr de presión y 
determinaron que el único producto primario de reacción era el 
2,2,2-trifluoroacetaldehído (CF3CHO), mientras que como productos secundarios 
identificaron COF2, CF3OH, CF3C(O)OH y CF3O3CF3. 
 
 De acuerdo con los resultados de obtenidos en el estudio teórico y siguiendo las 
pautas normales de reactividad en la troposfera, para la reacción del 
1,1,1-trifluoro-2-propanol (CF3CH(OH)CH3) con cloro atómico se ha propuesto un 
esquema de degradación iniciado por el ataque el cloro atómico al grupo >CαH2- (figura 












Cl / -HCl O2 / HO2
 
Figura 6.11. Esquema de degradación troposférica de 1,1,1-trifluoro-2-propanol 
iniciada por reacción con Cl 
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 Finalmente, para la reacción del cloro atómico con 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol (CF3CH(OH)CF3), de acuerdo con las pautas 
normales de reactividad troposférica, el principal producto de reacción debería ser la 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanona (CF3C(O)CF3), tanto si la reacción se produce en el 


















Figura 6.12. Esquema de degradación troposférica de 




6.7. IMPLICACIONES ATMOSFÉRICAS 
 
 En general, los tiempos de permanencia troposféricos para los HFCs y los 
HCFCs, respecto de su degradación por reacción con radical OH, varían desde 1 a 250 
años y para los CFCs son mucho mayores (Wayne, 2000). En periodos tan largos de 
tiempo, estos compuestos pueden alcanzar la estratosfera y participar en los procesos de 
destrucción de ozono. Actualmente, se tiende a emplear compuestos con las mismas 
aplicaciones industriales, pero que sean más rápidamente eliminados de la troposfera. 
No obstante, su degradación y oxidación en la misma podría conducir a la formación de 
contaminantes secundarios aún más dañinos para la atmósfera y la biosfera (Brasseur y 
col., 1999; Wayne, 2000). Normalmente, los hidrofluoroalcoholes (HFAs) reaccionan 
más rápidamente que los correspondientes hidrofluorocarbonos (HFCs) con los 
principales oxidantes troposféricos, debido a la activación que ejerce el grupo hidroxilo 
sobre la velocidad de reacción en los grupos C–H vecinos (Papadimitriou y col., 2003). 
 
 En la siguiente tabla se recogen los tiempos de permanencia troposféricos de 
2,2,2-trifluoroetanol, 1,1,1-trifluoro-2-propanol y 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol 
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correspondientes a sus reacciones con radical Cl y con radical OH. Dichos tiempos de 
permanencia troposféricos se han calculado considerando las concentraciones medias 
diurnas de ambos radicales, así como las concentraciones pico de radical Cl en las zonas 
marinas y costeras al amanecer, según [4.9]. 
 
 
Tabla 6.13. Tiempos de permanencia troposféricos de los fluoroalcoholes estudiados relativos a sus 




cm3 molec–1 s–1 
kOH
 1013 / 









2,2,2-trifluoroetanol 7,08 a 1,02 b 1642 126 113 
1,1,1-trifluoro-2-propanol  45,0 a – 257 20 – 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-
propanol 0,194 





a Este trabajo; b Hurley y col., 2004; c Tokuhashi y col., 1999; d Para concentraciones medias diarias 
(12 h), [Cl] = 104 átomos cm–3 (Singh y col., 1996); e Zonas marinas y costeras al amanecer, [Cl] = 
1,3×105 átomos cm–3 (Spicer y col., 1998); f Para concentraciones medias diarias (12 h), [OH] = 106 




 Como se observa en la tabla 6.13, el radical Cl puede competir con el radical OH 
en la degradación del 2,2,2-trifluoroetanol, teniendo en cuenta las concentraciones pico 
de este radical que se alcanzan en zonas marinas y costeras durante las primeras horas 
de la mañana. Los tiempos de permanencia troposféricos del 2,2,2-trifluoroetanol 
(CF3CH2OH) son relativamente bajos si los comparamos con los de otros compuestos 
fluorados de pequeño tamaño que no contienen un grupo alcohol como el HFC-143a 
(CF3CH3) y el HFC-153a (CHF2CH3), cuyos tiempos de permanencia troposféricos 
estimados son de 70 y 1,7 años, respectivamente (Brasseur y col., 1999). Los tiempos de 
permanencia troposféricos para el 1,1,1-trifluoro-2-propanol (CF3CH(OH)CH3), 
relativos a su degradación por reacción con radical Cl, son bastante bajos (de hasta 20 
días para concentraciones pico de cloro atómico) en comparación con los que 
encontramos en bibliografía para un gran número de HFCs y HFAs (Brasseur y col., 
1999). Para 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol (CF3CH(OH)CF3) los tiempos de 
permanencia estimados relativos a radical Cl son mucho mayores que los relativos a 
radical OH. Por tanto, la degradación troposférica de este compuesto relativa a radical 
Cl no tendrá prácticamente importancia, en relación a la degradación con radical OH. 
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 En general, los compuestos que contienen grupos –CF3, como es nuestro caso, 
en su degradación atmosférica liberan radical ·CF3, que por reacción con el oxígeno 
forma CF3OO· y, posteriormente, su correspondiente alcóxido (CF3O·), el cual es un 
catalizador de los procesos de destrucción de ozono estratosférico (Wayne, 2000; 
Brasseur y col., 1999). Otro compuesto muy a tener en cuenta, que se forma 
normalmente en la degradación de los HFCs, es el ácido trifuoroacético (CF3C(O)OH). 
Dicho ácido es una neurotoxina que precipita con la lluvia y la nieve, y puede afectar al 
crecimiento de las plantas (Wayne, 2000). 
 
 Según el mecanismo propuesto de degradación troposférica del 
2,2,2-trifluoroetanol (CF3CH2OH) iniciada por reacción con radical Cl y los estudios 
previos de Hurley y col., 2004, el principal producto primario de reacción debe ser el 
2,2,2-trifluoroacetaldehído (CF3CHO). En la troposfera, los aldehídos siguen 
reaccionando con los distintos oxidantes radicalarios o se degradan por fotólisis, 
pudiendo formar ácido trifuoroacético (CF3C(O)OH) e incluso liberar radical ·CF3. 
Según Brasseur y col., 1999, las principales vías de eliminación de 
2,2,2-trifluoroacetaldehído (CF3CHO) de la troposfera son su incorporación a las nubes, 
la reacción con los oxidante troposféricos o la fotólisis, y se le ha estimado un tiempo de 
permanencia troposférico de aproximadamente 10 días. Por otro lado, Hurley y col., 
2004, determinaron como productos secundarios para esta reacción el COF2, CF3OH, 
CF3C(O)OH y CF3O3CF3. El COF2 y el CF3OH se eliminan de la troposfera 
principalmente debido a su incorporación a las nubes y se les estiman tiempos de 
permanencia troposféricos de 5 a 10 días, y de 2 días, respectivamente (Brasseur y col., 
1999).  
 
 Para la reacción del 1,1,1-trifluoro-2-propanol (CF3CH(OH)CH3) se propuso 
un mecanismo de reacción que conducía a la 2,2,2-trilfluoro-2-propanona como 
principal producto primario de reacción (figura 6.13). La acetona se fotoliza en la 
troposfera dando radicales ·CH3 y ·C(O)CH3 (Brasseur y col., 1999), por lo que la 
2,2,2-trilfluoro-2-propanona podría sufrir un proceso similar. Además, también puede 
reaccionar con los distintos radicales troposféricos sufriendo reacciones de sustracción 
de hidrógeno sobre su grupo metilo terminal.  
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 Finalmente, según el mecanismo propuesto para la reacción del radical Cl con 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol (CF3CH(OH)CF3) el principal producto primario de 
reacción debería ser la 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanona (CF3C(O)CF3). Para esta 
cetona fluorada no existen datos de tiempos de permanencia troposférica en bibliografía, 
aunque es previsible que tenga una baja reactividad frente a los oxidantes troposféricos, 
debido a la ausencia de átomos de hidrógeno en su estructura que puedan dar lugar a 
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 Se resumen a continuación las principales conclusiones que pueden extraerse de 
este trabajo de investigación. 
 
Primera. Se han puesto a punto diferentes sistemas experimentales para el estudio 
cinético de reacciones de átomos de cloro con diferentes contaminantes orgánicos 
volátiles. Estos sistemas experimentales se corresponden con la técnica cinética absoluta 
de fotólisis láser pulsada y detección mediante resonancia fluorescente (FLP-FR), y la 
técnica cinética relativa de fotólisis continua en cámara de smog y detección mediante 
espectroscopía infrarroja con transformada de Fourier (FTIR). 
 
Segunda. Se ha empleado también la espectroscopía FTIR para la detección de 
productos de reacción en una cámara de smog. De igual manera, se ha aplicado con 
éxito un novedoso método de captación y derivatización de aldehídos y cetonas por 
reacción con 2,4-dintitrofenilhidracina (2,4-DNPH), y posterior análisis por 
cromatografía líquida de alta resolución (HPLC), para la identificación y cuantificación 
de los productos de reacción de algunas de las reacciones estudiadas. 
 
Tercera. Se ha aplicado la metodología Mφller-Plesset (MP2) para la obtención de la 
geometría de cada una de las especies (reactivos, estados de transición, complejos 
moleculares y productos) que participan en las reacciones estudiadas. Así mismo, se ha 
empleado un método de interacción de configuraciones cuadrático (QCISD(T)) para el 
cálculo de la energía de las distintas especies. Los cálculos se realizaron, siempre que 
fue posible, sobre todos los electrones del sistema y empleando la base 6-311G** 
 
Cuarta. Mediante la técnica de FLP-FR se han determinado las constantes de velocidad 
en función de la temperatura y la presión para las reacciones de cloro atómico con una 
serie de alcoholes secundarios (2-butanol, 2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 
2,3-dimetil-2-butanol), una serie de tioles primarios (etanotiol, 1-propanotiol, 
1-butanotiol y 1-pentanotiol) y una serie de fluoralcoholes (2,2,2-trifluoretanol, 
1,1,1-trifluoro-2-propanol y 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol). Además, se han 
realizado estudios cinéticos en función de la temperatura de las reacciones de cloro 
atómico con los fluoroalcoholes deuterados 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propan(ol-d) y 
1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propan-d2. 
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Quinta. La cinética de las reacciones de la serie de alcoholes secundarios (2-butanol, 
2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 2,3-dimetil-2-butanol) con cloro atómico 
también ha sido estudiada en la cámara de smog, mediante fotólisis de Cl2 con lámparas 
halógenas en cámara de smog y detección mediante FTIR. Para ello, se han empleado 
distintos compuestos de referencia como 1,3-butadieno, ciclohexano, cloruro de 
terc-butilo y propeno. 
 
Sexta. Hay un buen acuerdo entre las constantes de velocidad determinadas para las 
reacciones de la serie de alcoholes secundarios (2-butanol, 2-metil-2-butanol, 
3-metil-2-butanol y 2,3-dimetil-2-butanol) con cloro atómico por ambas técnicas y 
suponen los primeros estudios cinéticos para estas reacciones. Las constantes 
determinadas son, en general, mayores en más de un orden de magnitud que las 
correspondientes constantes para las reacciones con radical OH, que es el principal 
oxidante troposférico. Los alcoholes más reactivos son aquellos que presentan un mayor 
número de grupos –CH2– y >CH–, como el 2-butanol y 3-metil-2-butanol. 
 
Séptima. En todas las reacciones de la serie de alcoholes secundarios (2-butanol, 
2-metil-2-butanol, 3-metil-2-butanol y 2,3-dimetil-2-butanol) con cloro atómico se ha 
observado dependencia negativa con la temperatura y nula con la presión. 
 
Octava. Tras una serie de comparaciones entre las constantes de velocidad de las 
reacciones de cloro atómico con distintas series de alcoholes y alcanos homólogos, se 
ha visto que el grupo hidroxilo ejerce un efecto ligeramente desactivante sobre la 
reactividad de los alcoholes con dicho radical. 
 
Novena. Según los cálculos energéticos QCISD(T)/6-311G**//MP2(Full)/6-311G** de 
la barrera clásica (energía QCISD(T) sin correcciones térmicas) para las reacciones de 
la serie de alcoholes lineales (metanol, etanol, 1-propanol, 1-butanol y 1-pentanol) con 
Cl, la sustracción de un hidrógeno en el grupo -CαH2- es el camino de reacción 
energéticamente más favorecido. Atendiendo, sin embargo a la energía de activación a 
298,15 K (energía QCISD(T) con correcciones térmicas MP2), el ataque al grupo 
-CαH2- está energéticamente favorecido para las reacciones de los tres primeros 
alcoholes de la serie, mientras que para las reacciones de 1-butanol y 1-pentanol el 
camino más favorable será el ataque al grupo -CβH2-. En general, hay un buen acuerdo 
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entre los valores de las energías de activación determinadas experimentalmente y las 
calculadas teóricamente para el camino preferente de reacción. 
 
Décima. Las energías de activación calculadas teóricamente para las reacciones de cloro 
atómico con las los alcoholes secundarios son, por lo general, negativas para la 
sustracción de hidrógenos unidos a carbonos secundarios y terciarios, en las posiciones 
α y β respecto al grupo hidroxilo. En este caso, el acuerdo entre las energías de 
activación determinadas experimentalmente y las calculadas teóricamente para el 
camino preferente de reacción no es tan bueno como en la serie de alcoholes lineales. 
 
Undécima. Los productos primarios mayoritarios identificados mediante captación y 
derivatización con 2,4-DNPH y análisis con HPLC, para las reacciones de los alcoholes 
lineales con cloro atómico, en ausencia de óxidos de nitrógeno y a cortos tiempos de 
reacción, fueron los correspondientes aldehídos procedentes del ataque inicial del cloro 
atómico en el grupo -CαH2-, excepto para la reacción del 1-pentanol en la que el 
principal producto obtenido procedía del ataque en el grupo -CγH2-. 
 
Duodécima. Los principales productos de reacción determinados mediante FTIR, para 
las reacciones tanto de los alcoholes primarios como secundarios con cloro atómico en 
aire sintético, a presión atmosférica, en presencia de óxidos de nitrógeno y tras varias 
horas de reacción fueron peroxiacetilnitrato (PAN), peroxipropilnitrato (PPN) y 
acetona, además de otros productos de oxidación más comunes como formaldehído, 
cloruro de hidrógeno, monóxido de carbono y dióxido de carbono. 
 
Decimotercera. En base a los productos detectados, la degradación foto-oxidativa de 
los alcoholes en la troposfera conduce a la formación de ozono troposférico, la 
generación de radicales OH, el aumento de la capacidad oxidante de la troposfera e 
incluso contribuye a la acidificación de las precipitaciones. 
 
Decimocuarta. Los tiempos de vida troposféricos de los alcoholes relativos a la 
reacción con el radical Cl, considerando las concentraciones medias diarias de dicho 
radical, son bastante superiores a los relativos a la oxidación por reacción con el radical 
OH. No obstante, considerando las concentraciones de radical Cl durante las primeras 
horas de la mañana en zonas marinas y costeras, los tiempos de permanencia 
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troposféricos relativos a la reacción con Cl son del orden de los relativos la reacción con 
el radical OH, por lo que ambas vías compiten en la degradación de los alcoholes. 
 
Decimoquinta. El estudio cinético realizado para los tioles supone el primer estudio 
cinético de las reacciones de cloro atómico con 1-butanol y 1-pentanol. También, 
supone el primer estudio cinético sobre las reacciones de etanotiol y 1-propanotiol a 
P > 1 Torr. 
 
Decimosexta. Al contrario que en las reacciones de los alcoholes con cloro atómico, 
para las reacciones de los tioles no se ha observado un aumento de la velocidad de la 
reacción con el aumento de la longitud de la cadena. Este hecho, unido a estudios 
isotópicos y dinámicos existentes en bibliografía sugiere que la cinética de la reacción 
debe estár controlada por una etapa de adición del Cl al átomo de S del tiol. Por otro 
lado, las reacciones con Cl son varias veces más rápidas que con OH, pero la diferencia 
no llega a ser de un orden de magnitud como ocurría con los alcoholes. 
 
Decimoséptima. En todas las reacciones estudiadas para la serie de tioles se han 
determinado energías de activación negativas y dependencia nula con la presión. Con el 
aumento de la longitud de la cadena, la energía de activación y el factor preexponencial 
de la ecuación de Arrhenius aumentan también. 
 
Decimoctava. De acuerdo con el valor la barrera clásica (energía QCISD(T) sin 
correcciones térmicas) para las reacciones de la serie de tioles lineales (etanotiol, 
1-propanotiol, 1-butanotiol y 1-pentanotiol) con cloro atómico, la sustracción del 
hidrógeno de grupo –SH, previa formación de un complejo molecular por interacción 
del Cl con el átomo de S, es el camino de reacción energéticamente más favorecido. 
Atendiendo al valor de la energía de activación a 298,15 K (energía QCISD(T) con 
correcciones térmicas MP2) el ataque al grupo –SH también es el camino 
energéticamente más favorecido, excepto para la reacción del 1-petanotiol, en la cual el 
camino más favorecido es el ataque al grupo -CγH2-. Los valores de energías de 
activación teóricas calculadas para el principal camino de reacción son del mismo orden 
que las determinadas experimentalmente, no siendo en ningún caso, diferentes en más 
de 0,8 kcal mol-1. Además, se ha calculado para todas las reacciones, la existencia de un 
camino con una energía de activación muy parecida a la del ataque al grupo –SH. Dicho 
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camino pasa por la sustracción de un hidrógeno en el grupo -CαH2- y podría competir 
con el ataque al grupo –SH. 
 
Decimonovena. Los tiempos de vida troposféricos de los tioles estudiados, relativos a 
la reacción con el radical Cl, considerando las concentraciones medias diarias de dicho 
radical, son bastante superiores a los relativos a la reacción con el radical OH. No 
obstante, durante las primeras horas de la mañana en zonas marinas y costeras, la vía de 
degradación troposférica relativa a la reacción con el radical Cl puede competir con la 
degradación debida a la reacción con radical OH. 
 
Vigésima. Se ha estudiado por primera vez la cinética de las reacciones de 
1,1,1-trifluoro-2-propanol y 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol con Cl, mientras que 
para la reacción de 2,2,2-trifluoroetanol existían sólo trabajos previos a muy baja 
presión o estudios con técnicas relativas a temperatura ambiente. También, se ha 
realizado por primera vez un estudio cinético de las reacciones de los fluoroalcoholes 
deuterados CF3CH(OD)CF3 y CF3CD(OD)CF3 con Cl. Todos los estudios cinéticos se 
han realizado en función de la temperatura y la presión. 
 
Vigesimoprimera. La reactividad de los fluoroalcoholes disminuye con el número de 
grupos –CF3 y aumenta con el número de grupos –CH3. Sus reacciones son varios 
órdenes de magnitud más lentas que las de los alcoholes no fluorados, pero más rápidas 
que las de los hidrofluorocarbonos de estructura similar. 
 
Vigesimosegunda. En ninguna de las reacciones estudiadas de los fluoroalcoholes se ha 
observado dependencia de la constante de velocidad con la presión en el intervalo de 50 
a 200 Torr. Se ha determiando que para las reacciones de 2,2,2-trifluoroetanol  y 
1,1,1-trifluoro-2-propanol la energía de activación es negativa, mientras que para la 
reacción de 1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol es positiva. 
 
Vigesimotercera. Según las energías de activación calculadas teóricamente, la 
sustracción de hidrógeno en el grupo >CαH- es el camino de reacción más favorecido 
energéticamente para todas las reacciones de los fluoroalcoholes estudiados. Los valores 
de la energía de activación experimental y la calculada teóricamente para el camino 
preferente en cada reacción son próximos. 
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Vigesimocuarta. Los tiempos de vida troposféricos de los fluoroalcoholes relativos a 
reacción con el radical Cl varían desde varios días para el más reactivo de la serie 
(1,1,1-trifluoro-2-propanol), hasta varios años para el menos reactivo 
(1,1,1,3,3,3-hexafluoro-2-propanol), y en algunos casos pueden competir con la 
oxidación por reacción con el radical OH. 
 
Vigesimoquinta. La degradación troposférica de los fluoroalcoholes puede llevar a la 
formación de productos perjudiciales para el medioambiente como 
2,2,2-trifluoroacetaldehído (CF3CHO) y ácido trifuoroacético (CF3C(O)OH), además de 
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A) Cálculo de la concentración de radical formado mediante fotólisis láser a partir 
de la concentración de precursor: 
 
 La ecuación de Planck nos da energía de un fotón de luz, E = h ν. Por tanto la 
energía de n fotones de luz vendrá dada por: 
 
    E = n h ν = n h c / λ     [A.1] 
 
 Despejando el número de fotones de la ecuación anterior queda: 
     
    n = λ E / h c        [A.2] 
  
 Sustituimos los valores de las constantes c y h, y ponemos los parámetros de la 

















  [A.3] 
 
    n = 5,03×1012 λ(nm) E(mJ)    [A.4] 
 
 Dividimos ambos miembros entre S, la superficie del haz láser o spot del láser, y 
se define una magnitud llamada fluencia del láser, fλ, como energía por unidad de 
superficie del haz láser. 
 





=      [A.5] 
     
    λλ fS
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 Para tener en cuenta sólo los fotones que son absorbidos por las moléculas de 
precursor para fotolizarse, hacemos uso de la sección eficaz de absorción, σλ, a través de 








×=    [A.7] 
  
 Puesto que S es el área del haz del láser y l es la distancia de la zona de fotólisis, 
podemos decir que la concentración de moléculas que han absorbido un fotón es: 
 






* ×==   [A.8] 
 
 Para calcular el número de radicales formados tenemos que introducir un 





=Φ     [A.9] 
    
 Por tanto, puesto que [Rad] = Φ [n*], la ecuación [A.8] queda finalmente: 
 
   [ ] [ ]precursorfRad λλ σλΦ×=
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B) Cálculo de la concentración de un reactivo en la célula de reacción 
 
 Es necesario conocer la concentración de los reactivos en la zona de reacción 
para poder realizar el análisis cinético de la reacción estudiada. También es necesario 
conocer la concentración de Cl2 para estimar la concentración de átomos de Cl 
formados tras el proceso de fotólisis, según la ecuación [A.10]. Así, siendo la 
concentración de especie R dentro de la célula de reacción tal que: 
 
    [R] = nR / V = PR / RT    [B.1] 
 
donde PR es la presión parcial de la especie R dentro de la célula de reacción, que se 
relaciona a través de un factor de dilución, f, con la presión total de la mezcla (R/He), 
esto es: 
 
    PR = f  Pmezcla (R/He)      [B.2] 
 
Puesto que el flujo de cada mezcla es proporcional a la presión de la misma en la célula 
de reacción. Se puede decir que: 
 









=     [B.3] 
 
donde FT es el flujo total de entrada de gases en el reactor y se corresponde con la suma 
de flujos parciales, entre ellos el flujo de la mezcla R/He, Fmezcla(R/He): 
 





Σ=      [B.4] 
  
Por tanto, sustituyendo [B.3] en [B.2] tenemos que: 
 







=     [B.5] 
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 Sustituyendo [B.5] en [B.1] y corrigiendo las unidades para que la concentración 
de R aparezca en moléculas cm-3, obtenemos la expresión que nos da la concentración 
especie precursora Cl2 en la célula de reacción: 
 







fR    [B.5] 
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C) Expresión para la calibración de los controladores de flujo 
 





 Podemos definir el flujo volumétrico del gas introducido desde el balón de 
mezcla en la zona de referencia como: 
 
    F = ∆Vint /∆t      [C.1] 
 
donde este volumen de gas introducido en la zona de referencia (∆Vint), se traducirá en 
un incremento de presión (∆P) de la misma, puesto que su volumen es invariable y 
conocido. 
 
 Es posible expresar el volumen de gas introducido en la zona de referencia 
(∆Vint) como número de moles introducidos (∆nint). Suponiendo comportamiento ideal 
del gas y condiciones estándar18 (T = 273 K y P = 1 atm) la ecuación anterior queda 
como: 
 
































)(273   [C.2] 
  
                                               
18 Se suponen condiciones estándar porque el flujo volumétrico de un gas suele expresarse comúnmente 
en sccm (sandard cubic centimeter per minute). 
Balón de 
mezcla  
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 El número de moles introducidos en la zona de referencia suponen un 
incremento en la presión (∆P) de dicha zona, lo cual puede relacionarse de nuevo, a 
través de la ecuación de los gases ideales: 
 
    ( ) ( )P
RT
V
n ref ∆=∆ int      [C.3] 
 
donde Vref es conocido y se corresponde con el volumen de la zona de referencia. 
Sustituyendo [D.3] en la expresión [D.2] nos queda: 
 




















3 s-1)   [C.4]  
 La temperatura a la que fluyen los gases es aproximadamente 298 K. La presión 
se ha medido comúnmente en Torr, en lugar de en atm, por tanto para facilitar el cálculo 














































21023,7   (sccm)   [C.6] 
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D) Medias ponderadas 
 
 En el caso de que queramos calcular el mejor valor, <x>, de una serie de N 
medidas independientes, cada una de las cuales lleva asociado un error (σ ó desviación 
típica estándar), en lugar de una media simple será conveniente realizar una media 
ponderada, esto es, la determinación de un valor medio teniendo en cuenta el error de 
cada valor, dándole más importancia —peso— a aquellos valores con un error más 
pequeño. 
 
 El cálculo de la media ponderada, <x>, de N medidas independientes (k = x1, x2, 
x3,…, xn) cada una de las cuales lleva un error asociado, σk, se realiza mediante la 
expresión: 
 



















     [D.1] 
 
donde el error asociado al valor medio <x> es: 
 






























































AIM: Método Atom-in-molecules 
CFC: Clorofluorocarbono 
COV: Compuesto orgánico volátil 
2,4-DNPH: 2,4-dinitrofenilhidracina 
FLP-FR: Fotólisis láser pulsada y detección mediante fluorescencia resonante 
HCFC: Hidroclorofluorocarbono 
HF: Método Hartree-Fock 
HFC: Hidrofluorocarbono  
HFA: Hidrofluoroalcohol 
HFE: Hidrofluoroéter 
MP2: Método Møller-Plesset con correcciones de segundo orden 
NBO: Método Natural Bonding Orbital 
PAN: Peroxiacetilnitratro 
PBN: Peroxibutilnitrato 
ppb: parte por billón (en masa) 
ppm: parte por millón (en masa) 
PPN: Peroxipropilnitrato 
QCISD(T): Método de interacción de configuraciones cuadrático con tri-excitaciones 
obtenidas de modo perturbativo. 
sccm: cm3 min-1 en condiciones estándar. 
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